























度からスタートし，部分モル量 → 部分モル Gibbs エネルギー → 化学ポテンシャル → 混
合エントロピー → 標準反応 Gibbs エネルギー → 平衡定数という流れでキーワードの解説
を行い，ル・シャトリエの法則の理論的根拠と標準状態の重要性および気体と溶液での平衡
定数の類似点と相違点を理解することを目的として書かれた monograph である。 
 






3 かつては「Gibbs(の)自由エネルギー」と呼ばれていたが，IUPAC は Green Book(文献2)の初版(1988年)から
「自由」を付けず「Gibbs エネルギー」と呼ぶことを推奨している。 
4 モル量と部分モル量は異なる。たとえば，「モル体積 ≠ 部分モル体積」および「モル Gibbs エネルギー ≠ 部分






 νAA + νBB → νCC + νDD (1) 
について，反応の進行にともなう系全体の体積変化を考えてみよう。化学反応式中の A ~ D
は化学種名，νA ~ νD は量論係数である。まず最初に，反応の進み具合を記述するパラメータ
を定義する。反応開始時の化学種 i の物質量を ni0とし，反応進行中の化学種 i の物質量を ni





















=−′  (3) 
であるから， ξξξ −′=∆ および iii nnn −′=∆ と書き換えれば， 
                                                  
1 量論係数 (stoichiometric coefficient)は化学反応式に書かれた係数であり正値しかとらないが，量論数
(stoichiometric number)は，始原系(反応式の左辺物質)については負にとり，生成系(反応式の右辺物質)につい
ては正にとる。したがって，量論数が iν であれば量論係数は || iν である。Atkins は文献3a, p.201で「量論数
には正負があるが，量論係数は常に正である。しかし，この二つを区別する人は少ない」と記している(が，や
はりきちんと区別した方がよい)。なお，IUPAC 発行の Green Book(文献2)には stoichiometric coefficient の
記載はなく，stoichiometric number のみが記載されているが，日本語版は stoichiometric number に「化学
量数」という日本語訳を与えている。Atkins は(Atkins 自身ではなく日本語版の訳者)は文献3a を3b に改訂し





2 反応進行度の「度」という文字から「割合」という意味を連想し，ξの範囲を0 ~ 1 mol と考えてしまいがちで
あるが，ξの最大値は「反応の進行によって完全に消費されうる( 0=in となりうる)始原系物質の初期物質量 0in
を量論係数 || iν で割った値」であるから1 mol とは限らない(1 mol より小さいことも大きいこともある)。ξ = 1 
mol は初期状態から反応が1アボガドロ数回進行したことを意味するが，必ずしも反応の終了を意味するわけで
はない。また，ξ = 0 mol は反応の開始(初期状態)を意味するのみであり，必ずしも始原系に対応するわけでは
ない。ただし，量論係数に一致する物質量の始原系物質だけを準備して(生成物が存在しない状況で)反応を開始
した場合は，ξ = 0 mol が始原系に対応し，ξ = 1 mol が生成系に対応する。 
3 反応式の左辺を反応系と呼ぶことが多いが，反応系という言葉は生成系も含めた全系の意味に用いられること
があるので，本書では反応式の左辺を始原系，右辺を生成系と呼ぶ。 








=∆  (4) 








d =  (5) 
となる1。系全体の体積を V(単位：m3)と表し，反応の進行にともなう系の体積変化という言
葉を素直に表現すると )()( ξξ VV −′ となるが，この定義では， ξξ −′  (≡ ξ∆ )の大きさを常に付





































                                                  
1 反応進行度の“威力”は ξν dd iin = と書くとより明確になる。つまり，反応の進行具合を物質量の変化 ind に
よって表すとその大きさや符号が物質 i ごとに異なるが， ξν di と表すことによって，物質 i に依存する量は化学
反応式だけで決まる(実際の反応の状況によらない)無次元の iν だけになり，反応の進行具合を物質に依存しない
1つの変数ξだけで表すことができるようになる。 
2 たとえば，25 ℃，1 atm において，50 3cm の水と50 3cm のエタノールを用意し，同じ温度，圧力下で混
合すると，混合物の体積は100 3cm にはならず約95 3cm になる。混合物中の各成分にとって，それぞれが単
独(純粋状態)にあるときと混合された状態にあるときでは，個々の成分分子の環境が異なるので，複数成分が混
合された系全体の体積は，混合物と同じ温度，圧力での純粋な各成分の体積の和に等しくなるとは限らない。 











































2種類(A と B)の理想気体の混合物が，温度 T のも
とで体積 V の容器に入っており，全圧が p である状
況を考える(図1)。容器中の A の物質量は nA，B の物
質量は nB であるとする(ここでも，物質量の単位を
                                                  
1 ここでは勾配という意味を強調するために「体積変化率」と呼んだが，単に「体積変化」と呼ばれることが多
い。また， Vr∆ を∆V と記している成書も多い。添字の r は reaction(反応)の意味である。 
2 「混合物中の」は「混合物中にある状態のままで」という意味である。 
3 「部分」は partial の訳であるが，この partial は偏微分を意味する partial differential あるいは partial 
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図1. モル体積(≠部分モル体積)の算出. 
(pA：pB = nA：nB) 
 
A: nA, pA 
T, p, V 
A: nA 
T, p, V(A) 
B: nB 
T, p, V(B) 
B: nB, pB 
 
図2. 部分モル体積の算出. 
[pA：pB = V(A)：V(B)] 
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mol にとる)。A の分圧を pA，B の分圧を pB とすると，理想気体の混合物であるから分圧の













=  (10) 
となる(R は気体定数)。しかし，これらの量はそれぞれの成分の部分モル体積ではない。部分
モル体積は，あくまで，混合した状態で各成分が “受けもっている”1 mol あたりの体積で
あるから，混合物の状態を規定する条件(＝混合物と同じ温度，圧力)下での体積を考えなくて
はならない。したがって，式(9), (10)は，混合物の状態にある各成分の1 mol あたりの体積を
評価したことにならない1。 
「混合した状態」は温度 T と圧力 p で規定されるから，この条件 ),( pT でそれぞれの成分
がもつ体積を考えてみる2(図2)。A, B それぞれの物質量が nA, nB であるから，混合物と同じ








V B)B( =  (12) 





















と同じ T, p 状態での成分 A, B それぞれの体積を式(11), (12)で計算し，それらの体積が混合
物中で物質 A, B それぞれが受けもっている体積であるかのように扱ったが，V = V(A) + V(B)
が成立するのは理想気体の場合のみであり，実在気体では(液体や固体でも)，混合物中と同じ
物理量 nA, nB の純物質 A, B が，混合物と同じ T, p 状態でもつ体積の和は，対象としている
混合物と同じ体積にはならない[V ≠ V(A) + V(B)]。これは，同種分子間(A−A 間および B−B 間)
                                                  
1 混合物中の成分 A も B も(自身の圧も含めた)圧力 p の中に置かれているわけであるから，図1右のように成分自
身の分圧条件に置いてしまうと，その時点で混合物中とは異なる状態になってしまう。 
















わずか4加えたときの，系(混合物)全体の物質 i 1 mol あたりの体積変化，あるいは，1 mol
という量が無視できるくらい膨大な量の特定組成混合物に，温度と圧力一定の条件で物質 i
を1 mol 加えたときの系(混合物)全体の体積変化によって決めるのである5。たとえば，水−




































=  (16) 
となる8。 iV の単位は 13 molm − であるが，単に，1 mol あたり(つまり，V/ni)という意味の
                                                  




4 「ごくわずか」が曖昧に聞こえるかもしれないが，物質 i を加えても，全体の組成変化が無視できるくらいわず
か，という意味である。 




加えると体積増加は14 3cm であり，これが純粋エタノール中での水の部分モル体積である。 
8 IUPAC は物質 i の物理量 X の部分モル量を表す記号として iX または iX を推奨している。 iX は単に物質 i の物
理量 X という意味に解釈される可能性があるので，本書では iX 表記を採用する。なお，Prigogine は文献4にお
いて物質 i の物理量 X の部分モル量を ix と表記している。筆者は(個人的には)Prigogine の表記がわかりやすく
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1mol− ではなく，物質 i の微量添加にともなう体積変化を添加物質 i 1 mol あたりに換算した
という意味での 1mol− である。 
式(16)の部分モル体積の定義を，上で述べた理想気体のケースに適用してみよう。混合気
体の状態は 





































B  (19) 





















であることがわかる。 )( inV ∂∂  = V/ni, つまり「部分モル体積＝モル体積」が成立するのは，
混合物ではなく純粋状態(1成分)のときだけであり，式(18), (19)の意味での1 mol あたりの体





(理想気体に限らず)物質 A と B がある比率で混合している状態に，物質 A と B をそれぞれ
微少量 dnA および dnB 加えるとき1の混合物全体の体積変化 dV は， 
 BBAA ddd nVnVV +=  (21) 
と表すことができる。物質 A と B の比率(組成)を一定に保ったまま物質 A と B の物質量がそ








nVnVV  (22) 
が成り立つ。すでに述べたように，部分モル体積は T, p と組成が一定であれば，全体の体積
が変化しても一定であるから， AV , BV はそれぞれの積分計算において定数とみなせる(つま
り，積分の外に出せる)。したがって， 
                                                                                                                                                           










nVnVV  (23)-1 
BBAA VnVn +=  (23)-2 
が成立する[物質 A と B の比率を一定に保つとしたのは，式(22)を積分しやすくするための条


















BBAA  (25) 
となり，確かに，式(24)により混合物全体の体積 V が得られることがわかる。これに対して，











BBAA =+=+=+  (26) 
となり，混合物全体の体積 V が得られない。 

















=  (27) 
この定義において見落としがちな点を以下に記す。 
・単なる物理量 X の物質量 ni による微分ではなく，「定温，定圧」という条件での偏微分で
ある。 
・右辺で微分されている物理量 X は系全体(混合物であれば混合系全体)の X であり，物質 i
自身のX (つまり iX )ではない。 
・純粋な状態(1成分系)の場合は，部分モル量 iX とモル量 Xi,m )( ii nX= は等しい。 
 
                                                  











iiVnVnVnVnVnV DDCCBBAA  (28) 































と表され2，定温定圧条件下(dT = dp = 0)では 
 ∑=
i








ii Vn  (T, p = 一定) (32) 
が得られる[式(32)は Gibbs−Duhem の式と呼ばれ，部分モル体積を決定する際に用いられる















ii VVV  (T, p = 一定) (33) 
これより，温度 T，圧力 p における反応進行にともなう体積変化率(単位反応進行度あたりの
体積変化)∆rV(単位：m3 mol−1)を 
                                                  
1 変化率と書いたが，割合という意味の「率」ではなく，単位反応進行度あたりの全体積変化，つまり，系全体
の体積の反応進行度に関する微係数(勾配)という意味である。 



















r  (34) 
と表すことができる1。 
 
§4 反応進行にともなう Gibbsエネルギー変化 
前節と同様の議論を化学反応の Gibbs エネルギーについて行ってみよう2。まず，反応系全
体の Gibbs エネルギーG(単位：J)は，体積の場合の式(28)と同様に， 
 ∑=+++=
i
iiGnGnGnGnGnG DDCCBBAA  (35) 

















=  (36) 
部分モル Gibbs エネルギーは，通常，「化学ポテンシャル」(chemical potential)と呼ばれ，
µi と書かれる( ii G≡µ )3。化学ポテンシャルは，ある組成の混合物に物質 i をごくわずか加え
たときの系全体の Gibbs エネルギー変化(の物質 i 1 mol あたりの換算値)，または，1 mol
という量が無視できるくらい膨大な量の特定組成の混合物に物質 i を1 mol 加えたときの系




ii npVTSG dddd µ  (37) 
であるから，定温定圧条件下(dT = dp = 0)では， 
 ∑=
i




iiii nnG )dd(d µµ  (39) 
となるが，式(38)との比較から， 




3 体積の場合と同様に，混合物中のある成分1 mol あたりの Gibbs エネルギーも組成に依存するので，モルあた
りの量を議論する際には部分モル量を使わなければならない。 




iin µ  (T, p = 一定) (40) 














iiG  (T, p = 一定) (41) 

































r  (43) 
である2。この式は，温度 T，圧力 p においてある組成の化学反応系が生成系に向けて(正方向
に)進行するか始原系に向けて(逆方向に)進行するのかを判定するための超重要基本式である。




ある。式(35)で与えられる系全体の Gibbs エネルギーG には反応に関与する各物質の物質量
ni が( iG つまりµi の係数として)あらわに入っているが，式(43)ではµi の係数が物質量や濃度




しているにもかかわらず，多くの成書で∆ という記号が使われ，∆rG を Gibbs エネルギ 「ー差」
あるいは「変化」と呼ぶことがあるために，「勾配」(＝微係数，傾き，あるいは瞬間値)では
                                                  
1 かつては(20年くらい前)，ほとんどの教科書が単に∆G と記していた。最近は，IUPAC の推奨に従って，反応
(reaction)の意味を強調し，添字「 r 」を付けて Gr∆ と書かれるのが普通である(反応という意味をさらに強調し










あり[式(36)]，物質量は反応進行度に直結しているから )dd( iin νξ = ，∆rG は特定組成での G
の勾配に対応する2。§1で∆rV[= 式(8)]について述べたのと同様に，∆rG を )()( ξξ GG −′ あるい






















GGG  (44) 








































と書くことができるが3， )()( ξξ GG −′ は，ξとξ ′の反応進行度2点間での「積分 Gibbs エネル
ギー変化」， )()]()([ ξξξξ −′−′ GG は「Gibbs エネルギー変化の平均値」4と呼ぶべきものであ
り，いずれも∆rG とは意味が異なる。 
 
                                                  
1 勾配の意味では「変化率」が最適かもしれないが変化率と呼んでいる成書は見あたらない。化学反応に対して
は「差」よりも「変化」を使う方が誤解は少ないであろう。なお，IUPAC の Green Book 第3版(文献2)は「 r∆
は，次式のような定義の演算子記号と解釈できる。 ξ∂∂≡∆r 」とまで書いて勾配あるいは微係数であることを
強調している。 
2 化学ポテンシャルは「単位物理量あたりの Gibbs エネルギー」という示強性物理量であり，Gibbs エネルギー
は示量性物理量であるから，それぞれの差の意味は同じではない。 






















図3. 反応の進行にともなう系全体の Gibbs エネルギーの
変化. 反応進行度 eξ (平衡点)で系が平衡になる. 
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Prigogine(1977年ノーベル化学賞受賞)は，Defay との著書 Thermodynamique Chimique(文
献4)の中で，式(43)で表される物理量を「 A− 」と記し「親和力」(affinity)と呼んだ(「親和力」
自身は Prigogine の師 De Donder が1922年に着想したものである)。式(43)は瞬間値であるから，
記号∆で差を意識させてしまうよりも，反応の推進力を強調する意味で「親和力」と呼ぶ方が適当
である。すでに述べたように，式(43)を“力”と考えることは，力学における力 rF ddU=− に
よく似ている1(親和力「 A− 」に負号が付いているのは，正の勾配 )0( >∂∂ ξG を負(左)方向への反
応推進力に対応付けるためであり，−F の負号と同じ役割をもっている2)。にもかかわらず，親和
力という言葉は物理化学の教科書にほとんど登場することなく消え去ってしまった3。その後，物






い。Prigogine の著書(文献4)の訳者である妹尾 学氏による「化学熱力学 I・II」および荻野一善「化
学熱力学講義」(文献7)には親和力が登場している。 
Green Book 第2版(文献1)は，∆という記号について，「物理量 X に関する Xr∆ という表記は，
反応進行にともなう X の積分量の変化 Xr∆  = )()( 12 ξξ XX −  を意味するべきであるが，実際に
は，反応で変換された物質量で割った X の変化量，つまり，単位反応進行度あたりの変化 Xr∆ = 
ii XνΣ  = pTX ,)( ξ∂∂ を表すのに用いられている」と述べている。また， Xr∆ の単位の中にある










                                                  
1 F(r) = −∇U(r) ≡ −dU(r)/dr[F(r)は位置 rでの力，U(r)は位置 rでのポテンシャルエネルギー]である。 
2 −F = dU/drに−A = ∂G/∂ξを対応付けると，位置 rには反応進行度ξが対応し，ポテンシャルエネルギーU には
G が対応するので，ポテンシャルという言葉を付けて呼ぶのにふさわしい量は G ということになる。事実，
Prigogine は文献4の中で，内部エネルギーU, エンタルピーH, Helmholtz エネルギーA, Gibbs エネルギーG を
「熱力学ポテンシャル」と呼んでおり，熱力学ポテンシャルの部分モル量を(Gibbs にならって)「化学ポテンシャ
ル」と呼んでいる。Fや U は力学の物理量であり，Aや G は“熱”力学(＝熱の力学)の物理量なのである。Moore
は文献5, pp.98 ~ 99に「熱力学的ポテンシャル」という節を設け，Prigogine 同様に内部エネルギーU, エンタ
ルピーH, HelmholtzエネルギーA, GibbsエネルギーGの力学系のポテンシャルエネルギーとの類似性を示して
おり，「熱力学ポテンシャルの勾配は，一般化した力と考えることができる」「T と p が一定の系では，G の勾配
を化学的および物理的の推進力と考えると便利である」と述べている。 
3 しかし，Green Book(文献1および2)は， iipTGA µνξ Σ−=∂∂−= ,)( という定義を示し，A に「反応の親和力」
(affinity of reaction)という呼び名を与えている。なお，G. N. Lewis and M. Randall, Thermodynamics and 
the Free Energies of Chemical Substances, McGraw-Hill, New York, 1923が出版されて以降，親和力に代
わって自由エネルギーという言葉が使われるようになったという説もあるが，親和力は示強性物理量であり，自
由エネルギーは示量性物理量であるから，本来，置き換えられない異なる次元の物理量である。 

























































を得る。∆rX という記号は物理量 X の差を表しているように見えるが，第2式からわかるよ
うに物理量 X の差ではなく勾配(微係数)であるということを忘れてはならない1。また，反応
























 )()()( r ξξξξ −′⋅∆=−′ XXX  (52) 
であり，さらに mol1=−′ ξξ とすると， 
 XXX r)()( ∆=−′ ξξ  (53) 
となる。この式の両辺は「X の単位」をもっているが，右辺の単位が「 1mol−⋅の単位X 」に
見えてしまうので混乱を招きやすい3。成書によっては，∆rX を式(50)の意味ではなく式(53)
の意味に用いていることがあるので注意する必要がある。Prigogine は，先に紹介した著書(文
                                                  
1 すでに紹介したが，Green Book 第3版(文献2)は「 ξ∂∂≡∆r 」と明記している。 
2 すべての実在物質の混合物中の物理量の部分モル量は組成に依存するから， Xr∆ は常にξに依存する。 
3 右辺を正しく記せば， )mol1(r ⋅∆ X である。 
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まず，純粋な物質 i (温度 T, 圧力 p, 体積 V, 物質量 in )の Gibbs エネルギー変化は， 
 TSpVG ddd −=  (54) 























































































































                                                  
1 たとえば，T, p 一定条件下のエンタルピーの変化率を pTh , , T, V 一定条件下の内部エネルギーの変化率を VTu ,
という記号で記している。ただし，混乱を防ぐために，普通は簡略記号ではなく記号 )( ξ∂∂X を用いるよう頻繁
に指示している。 
2 文献4中に Xr∆ あるいは∆X を1個すら見つけることができない。筆者(山﨑)も(個人的には) Xr∆ や∆X を使わず







5 純粋な物質(1成分系)の場合には，理想気体に限らず pTii nGnG ,)( ∂∂= や pTii nVnV ,)( ∂∂= , つまり，「モル
量＝部分モル量」が成立する。 
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 pVii dd =µ  (59) 







RTi ==µ  (60) 















µµ  (62) 
が得られる。p°は「単位圧力」と呼ばれ1，その大きさは，(対数真数部の)比の値がわかりや
すいように1にとる。対数真数部は圧力の比になっているから単位は任意であるが，p および
p°の単位として bar を採用し，p° = 1 bar とするのが現在の国際規準の単位圧力のとり方で
あり，単位圧力にある状態を「標準状態」と呼ぶ。 iµ は，温度 T，圧力1 bar のもとで単独
に存在する2物質 i の化学ポテンシャルであり，「標準化学ポテンシャル」 (standard 
chemical potential)と呼ばれる。温度と圧力を明記して，µi を ),( pTiµ と書き， iµ を ),( °pTiµ
と書く場合もある。 
 





の規定はなくても構わないが，基準圧力の1 atm = 101,325 Pa から1 bar = 100,000 Pa への変
更は劇的ともいえる大きな変更である[高校生にとって重要な気体定数も，0.0820574 dm3 atm 
K−1 mol−1から0.0831447 dm3 bar K−1 mol−1(= 8.31447 m3 Pa K−1 mol−1 = 8.31447 J K−1 
mol−1)になった]5。その他，分野ごとの歴史的経緯によりいろいろな標準状態があるため，完全に
                                                  
1 多くの教科書が単位圧力 p°を −°p と記しているが，「 − 」というフォントは(Unicode にも)存在しないので入力
が困難であるため，本書では p°を用いる。もともと「 − 」は船舶に付けられる記号であり，プリムソルマーク
と呼ばれている。船に貨物を積む際に海面がその線よりも上にくると過積載であることを意味する線なので満載












標準状態圧力(standard state pressure; SSP) ← IUPAC 推奨 [SI 単位] 
1 bar (100,000 Pa) 
標準環境温度および標準環境圧力(standard ambient temperature and pressure; SATP) 
25 ℃ (298.15 K), 1 bar (100,000 Pa) 
標準温度および標準圧力(standard temperature and pressure; STP) 
0 ℃ (273.15 K)，1atm (101,325 Pa) 
 
式(61)または式(62)に関して見られる誤解は， pRTi ln=µ と考えてしまうことである。式(60)
から得られるものは， CpRTi += lnµ であり，(任意定数 C が付く以上) iµ の絶対値を決めるこ
とはできない。そこで，特定の圧力(および温度)の状態を基準にとり，その基準との相対値を決め
る必要がある。この基準が「標準状態」であり，式(62)の iµ が iµ を評価する基準としての標準状
態での値である。また， iµ についても CpRTi +°= lnµ であるが，これを誤って °= pRTi lnµ
と考えてしまうと，標準状態の圧力だけから iµ が計算できることになり，さらに，通常，
bar1=°p とするから，反応系にも構成分子にも依存せず，常に 0=iµ となってしまい不合理で
ある。 
 
次に，2種類の気体 A と B からなる理想気体の混合物を作る過程を考えてみよう。混合前
の気体 A と B はいずれも温度 T, 圧力 p であり，気体 A の物質量は nA, 体積は VA，気体 B
の物質量は nB, 体積は VB であるとする1。また，混合後の気体は温度 T, 全圧 p, 全体積 V
であり，気体 A と B の分圧がそれぞれ pA, pBであるとする。混合気体を作る手順として図4
に示した2つの方法を考える。 
【方法 I】気体 A と B を同時に体積 V まで膨張させて混合する2(図4I)。混合後の圧力は個々
の成分気体の初期圧と同じであるから V = VA + VB となる3。 
【方法 II】あらかじめ，温度 T のもとで気体 A と B を別々に最終体積と同じ V まで膨張させ
てから(図4IIa)，2種類の気体が体積 V で混合した状態にする4(図4IIb)。 
まず，方法 I について，混合前後での Gibbs エネルギーの変化を考えよう。混合前の気体 A














µµ  (64) 
                                                                                                                                                           
が，最近は「デシメータさんじょう・パスカル…」と読んでいるのだろうか。 
1 ここの AV , BV は部分モル体積ではなく単なる体積である[ )A(V ではかさばり， AV ではわかりにくいので，や
むをえず下付添字にした]。 




4 操作 IIb は，たとえば，2つの容器を管で接続したあとで全体の体積が V になるように容器をつぶせばよい。容
器を接続した際に気体 A と B が両方の容器に広がって混合しても構わない。 
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と書くことができる。したがって，混合前の全 Gibbs エネルギーG は，( ii G≡µ であるから)
式(35)より， 






















 µµ  (65)-2 














µµ  (67) 
であるから，混合後の全 Gibbs エネルギーG ′ は， 
























 µµ  (68)-2 
で与えられる。混合後の気体 A, B それぞれの分圧は AA xpp ⋅= , BB xpp ⋅= であるから， 
A: nA 
B: nB 
T, p, VA T, p, VB 
A: nA, pA 
B: nB, pB 
T, p, V 
A: nA, pA 
T, V 


















































+=  µµ  (69)-2 
を得る。式(69)-2の右辺第1項と第2項の和は式(65)-2, つまり混合前の全 Gibbs エネルギー
G と同じであるから，方法 I による混合での系全体の Gibbs エネルギー変化 GGG −′=∆ I は 
 BBAAI lnln xRTnxRTnGGG +=−′=∆  (70) 
となる1。これが「混合 Gibbs エネルギー」である。上記の2成分の議論を多成分の混合系に
拡張すると，混合前後の Gibbs エネルギー差∆G を与える式として 
 ∑=∆
i
ixnRTG lni  (71) 
が得られる。 1<ix であるから 0ln <ix , つまり 0<∆G である2。さらに，モル Gibbs エネ
ルギー∆Gm(単位：J mol−1) ≡ )( BA ⋯++∆ nnG の形にすると， 
 ∑=∆
i
ii xxRTG lnm  (72) 




ixnRS lni  (73) 
で与えられる。 1<ix であるから 0ln <ix , したがって，必ず S∆<0 となる。式(73)が「混
合エントロピー」(entropy of mixing)と呼ばれるものであり，エネルギー(U あるいはH )に
変化がなくても自発的に混合が進行するのはこのエントロピー増大の結果である。モルエン
トロピー変化∆Sm(単位：J K−1 mol−1) ≡ )( BA ⋯++∆ nnS の形にすると， 
 ∑−=∆
i
ii xxRS lnm  (74) 
となる4。 
次に，方法 II による混合過程について考えてみよう。方法 I と方法 II の操作手順は異なる
が，操作前後の気体の状態は同じである。Gibbs エネルギーもエントロピーも状態関数であ
                                                  
1 ここでの∆G は混合前後の「差」の意味であり「勾配」ではないから，∆がふさわしい記号である。 
2 同じ圧力 p の気体を混合し，混合後の圧力も p になるようにすると，Gibbs エネルギーは必ず減少する，つま
り，必ず自発的に(＝不可逆的に)混ざり合う。 
3 理想気体の混合エンタルピー変化∆H は0である(実在気体では0ではない)。 
4 ここまでは，ごく普通の物理化学の教科書に書かれている解説である。 
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るから，方法 II の∆G と∆S がすでに示した方法 I の∆G と∆S に等しいことは計算しなくても
明らかである。しかし，方法 II の前段の操作 IIa と後段の操作 IIb それぞれがどのように∆G
と∆S に寄与しているかを見ておくことは有益である。まず，後段の操作 IIb での Gibbs エネ
ルギー変化∆GIIb を考えよう。操作 IIb 前の気体 A と B の状態は，混合していないだけでそ
れぞれの温度，圧力，体積は混合後とまったく同じであるから，操作 IIb 前の気体 A と B の
Gibbs エネルギー∆GIIb はそれぞれ式(66)と式(67)と同じであり，当然，物質量も同じである
から，操作 IIb 前の全 Gibbs エネルギーGIIb は操作後の IIbG ′ と同じである。したがって，
0IIbIIbIIb =−′=∆ GGG となる。この結果は，次のように熱力学にもとづいても得られる。操
作 IIb は定温過程であるから∆U = 0および∆H = 0であり1，体積変化もないから仕事は w = 
−p∆V = 0となる。したがって，∆S = 0であり2，結果的に∆G = 0となる(つまり，操作 IIb 前
後の系全体の∆V, ∆U, ∆H, ∆S, ∆G はすべて0である)。 
すでに述べたように， III GG ∆=∆ (≡ IIbIIa GG ∆+∆ )および III SS ∆=∆ (≡ IIbIIa SS ∆+∆ )で








は混合する前の操作で増大していたのである！つまり，方法 II の前段操作 IIa により「あら
かじめ，温度 T のもとで気体 A と B の体積を最終体積と同じ V まで膨張させた」段階でエン
トロピーは増大していたのである。操作 IIa により気体 A は体積 VA から )( BA VVV += に定温
膨張したから，気体 A のエントロピーは ])(ln[ ABAA VVVRn +  = )ln( AA ppRn  = 
)ln( AA ppRn−  = 0ln AA >− xRn だけ増大している。同様に，気体 B についても操作 IIa
によりエントロピーが 0ln BB >− xRn 増大している。したがって，方法 II は，前段の操作
IIa で，全体として BBAA lnln xRnxRn −− のエントロピーを増大させたあと，後段の操作
IIb でエントロピーを変化させないように混合したということになる。以上のことから，方法
I でのエントロピー増大も，それぞれの成分(気体)の定温膨張による体積増加が原因であるこ
と が わ か る 3 。 理 想 気 体 の エ ン ト ロ ピ ー 変 化 は 定 温 条 件 の 場 合 ，
VRVTpTUS lnd)(dd =+= であるから[体積変化にともなう圧力変化を用いて表すなら
                                                  
1 理想気体の場合，U と H は T のみの関数であるから， TCU V ∆=∆ および TCH p∆=∆ である。 
2 ここで，エネルギー保存則の式 dU = dq + dw, すなわち VpSTTCV ∆−∆=∆ を利用した。エントロピーは状
態関数であるから，混合過程が可逆か不可逆かを気にする必要はなく，混合前後の状態さえわかればよい。可逆
過程の場合は，出入りした熱量 dq と温度 T に dS = dq/T の関係が成立するが，不可逆過程の場合には





pRpTVTHS lnd)(dd −=−= ]，混合エントロピーという呼び名1ではあるが，本質的な要




























































































µν ln  (77)-4 
が得られる。式(62)について述べたように， iµ は，温度 T，単位圧力1 bar(＝標準状態)で物
質 i が純粋状態で存在する場合の化学ポテンシャル(＝標準化学ポテンシャル)である。式









 µνr  (78) 
を「標準反応 Gibbs エネルギー2」あるいは「反応ポテンシャル」と呼ぶ(当然ながら，単位
は J mol−1である)。pi = 1 bar のとき pi = p° = 1 bar となり，式(77)-4の第2項が0になるの






は適切であるが，左辺には勾配(微係数)を与える演算子 ξ∂∂≡∆r があるので，左辺を G°の「差」
と表現するのは不適切である[そもそも，現時点では G°という量(式(78)では pG と表記)の物理的
意味も不明確である]。そこで，G°とはどのような物理量なのか，なぜ °∆ Gr が勾配を表している
といえるのかを考えてみよう。 ξ∂∂=∆ GGr [式(43)]が系全体の Gibbs エネルギーG のある反応
進行度ξでの勾配であったことにならうと， ξ∂°∂=°∆ GGr は「系全体の標準 Gibbs エネルギー
G°の反応進行度ξ での勾配」となる6。各物質の標準物理量はそれぞれが純粋状態にあるときの物
理量であるから，系全体の標準 Gibbs エネルギーG°は，各物質が標準状態にあり7，それぞれの









 µξ m,)(  (79) 
である[G°がξに依存することを明示するために G°(ξ)と記した]。ここで， iG は物質 i の標準 Gibbs
エネルギー， in は物質 i の物質量， m,iG は物質 i の標準モル Gibbs エネルギーである9。純粋状
態ではモル量(標準モル Gibbs エネルギー m,iG )と部分モル量[標準モル Gibbs エネルギー(＝化学
ポテンシャル iµ )]が等しいので第3式を第4式に書き換えた。式(79)の第4式を ξ∂°∂=°∆ GGr に代
入すると[式(79)の第4式をξで微分すると]， 
                                                  
1 添字の p は，気体自身の標準状態として単位圧力1 bar という状態を採用したことを意味している。後述するよ
うに，標準状態を圧力で指定するのではなく，モル分率やモル濃度で指定する場合があり， °∆ Gr という記号だ
けでは標準状態が区別できなくなるので，混乱防止のために標準状態を指定するための物理量を表す添字を付け
る。 
































r  (80) 
となり( iµ はξに依存しないので微分されない)，式(78)の関係が得られる。なお，式(80)の第3式か
ら第4式への変形には式(5)を用いた。以上のことから，式(78)の左辺が何のどういう勾配を表すか



























 µξµνµξµνµξνξ 000 )()()(  (82) 
となり，どんな化学反応でも常に G°(ξ)がξの1次関数になることがわかる。 
以上の式(78)に関する議論をまとめると，式(78)は 
左辺：系全体の標準 Gibbs エネルギーの勾配 
右辺：始原系と生成系の標準化学ポテンシャルの差 
という構造であるといえる。量論数 iν も標準化学ポテンシャル iµ も反応条件(各成分の物質量や圧
力)にはよらないから，式(78)は化学反応式のみで決まる量である。式(78)は ii µνΣ という量を
°∆ Gr という記号で表すという定義(約束)のような書き方をしたが，文字や記号の置き換えではな
く， °∆ Gr の r∆ と °G がそれぞれもつ本来の数学的および物理的意味に従って記されているのであ
る。 
上述の議論により °∆ Gr が勾配を表すことが明確になったが，多くの教科書で「 °∆ Gr は始原系
と生成系の標準モル Gibbs エネルギーの差である1」と書かれていることに影響されて， °∆ Gr を
差と認識してしまいやすいので注意する必要がある。物理化学の代表的教科書の1つである文献
3a はその p.208で「標準反応ギブズエネルギー °∆ Gr は(標準反応エンタルピーと同様に)反応物と
生成物の標準モルギブズエネルギーの差と定義される」と述べており，本書の式(78)の右辺の意
味で表現しているように見える。ところが，文献3a は同ページの欄外(コメント7・1)に「 °∆ Gr の
定義では r∆ は差という普通の意味であるが， Gr∆ の定義では r∆ は導関数を表す2」というコメン
トを記している3。このコメントに従うと， °∆ Gr 自身を差と考えることになり， r∆ に「差」と「導
関数」という2つの異なる定義を与えてしまうので好ましくない(導関数だけで定義すべきである)4。 
                                                  
1 「始原系と生成系の標準モル Gibbs エネルギーの差」は正しいが「始原系と生成系の標準 Gibbs エネルギーの
差」は誤りである。ただし，始原系あるいは生成系の化学種がそれぞれ1種類であれば，始原系(あるいは生成系)
の標準モル Gibbs エネルギーは理解しやすいが，複数の化学種からなるときは，始原系(あるいは生成系)の標準
モル Gibbs エネルギーがどういうものなのかわかりにくいのではないだろうか。 
2 作用する物理量によって演算子の意味を変えるのは好ましくない。Green Book 第3版(文献2)が記しているよう
に， Gr∆ でも °∆ Gr でも r∆ を導関数の演算子∂/∂ξとして扱うべきである。 
3 文献3b では「 r∆ は本来の意味である差分，“(生成物) − (反応物)”になっていることがわかる」と記している。 






























  (83) 
が得られる。式(43)について述べたように，∆rG は理想気体条件での(気相)化学反応の進行方
向 を 示 す 物 理 量 で あ る 。 式 (76) の 各 項 の 素 性 ( 変 数 ) を 正 確 に 表 現 す る と ，

































  (85) 
と記すことができる。式(84)は圧力を単位圧力 p°に固定した物理量であるから全圧 p には依
存しないので ),(r °∆ pTG p と書く代わりに )(r TG p∆ と記した。 
 
式(61)および式(62)への注意書きでも述べたように，式(83)を Gr∆  = ])(ln[ iipRT νΠ と考えて
はいけない。あくまで， Gr∆  = ∏ ])(ln[ iipRT ν  + C であるから，基準となる特定の圧力(および
温度)の状態が必要であり，その基準とする状態が「標準状態」である。 pGr∆ についても pGr∆  = 
])(ln[ 0 ipRT
νΠ  + C であるが，これを誤って， pGr∆  = ])(ln[ ipRT ν°Π と考えてしまうと，標準
状態の圧力から pGr∆ が計算できることになり，さらに，通常， 1=°p にとるから，反応系にも
構成分子にも依存せず，常に 0r =∆ pG となってしまい不合理である。 
 
































  (86) 
が得られる(νi の符号は，始原系を負, 生成系を正にとる)。式(86)は， )(r TG p∆ から平衡時の
組成を，あるいは(逆に)平衡時の組成から )(r TG p∆ を得るために利用される。式(84)は，各物
質の標準化学ポテンシャル ),( °pTiµ に量論数(始原系は負，生成系は正)を重みとして和をと
れば )(r TG p∆ が得られることを示しているが，熱力学のみにもとづいて各物質の ),( °pTiµ の
                                                                                                                                                           
かった。同じことは，当然，その他の °∆ Xr (X = H, S など)にもいえる。その修正は第11版には間に合わな
いが，第12版ではその修正を行う」(2017年2月27日)と本人から回答が得られた。 





∆ を計算することができる。そこで，通常は，各成分の ),( °pTiµ を，単体物質(H2, O2，
N2など)の標準状態から生成する際の Gibbs エネルギー(標準生成 Gibbs エネルギ ：ー °∆ Gf )2





fr ν  (87) 
である。 


















)(  (88) 
と定義する。これにより， 
 )(ln)(r TKRTTG pp −=∆
  (89) 
と書ける3。 )(r TG p∆ は各成分物質が純粋状態で単位圧力(1 bar)にある場合の物理量であるか
ら圧力(全圧)には依存しない。したがって，理想気体の場合には圧平衡定数 Kp は全圧に依存
しない4。また，式(88)の右辺は圧力の比になっているから )(TK p は無次元量である。 
 





ν)( e  (90) 
に「圧力に基づいた平衡定数(pressure basis equilibrium constant)」という名称を与え，一般






態の分圧 eip ではなく単なる(非平衡状態の)分圧である。この真数部 


























































平衡状態にある系の全圧を変化させ，新しい平衡状態に至ったときでも， )(TK p の値は全
圧を変化させる前と同じ値である。この， )(TK p が全圧に依存しない特徴を「全圧が変化し
ても，平衡は移動しない」と表現することがあるが，これを，全圧が変化しても反応は(正ま
たは逆方向に)進行しない，と解釈してはいけない。全圧を変えても )(TK p は不変であるが，











































1−単位：  (97) 
となる。 in は系内の4物質 i の物質量(単位：mol)， iν は反応式中の物質 i の量論数， iµ は系
内の物質 i の化学ポテンシャル， iµ は物質 i の標準化学ポテンシャルである。 
G : 系全体の Gibbs エネルギー 
                                                  
1 「反応比」(reaction ratio)，「濃度商」あるいは「反応パラメータ」と名付けている成書もある。ここで示した
分圧だけではなく，後述する分率や濃度に関しても同様に反応商を定義する。 






態になる(図3)。µi にかける係数は物質量 ni である(量論数νi あるいは量論係数 || iν )
ではない)。 
G° : 系全体の標準 Gibbs エネルギー 
反応進行度ξにともなって変化するが，その変化は直線的(ξの1次関数)である。 iµ に
かける係数は物質量 ni である(量論数νi あるいは量論係数 || iν ではない)。 
∆rG : 反応 Gibbs エネルギー 
G のξに関する微係数2 pTG ,)( ξ∂∂ 。反応進行度ξにともなって変化する。∆rG の符
号により，任意の反応進行度にある化学反応が反応式の正(＝右)・逆(＝左)いずれの
方向に進行するかを判断することができる。 0r <∆ G であれば正方向， 0r >∆ G で
あれば逆方向に進行し，∆rG = 0であれば系は平衡に到達している(図3)。µi にかけ
る係数は量論数νi である(物質量 ni ではない)。 
∆rG° : 標準反応 Gibbs エネルギー 
G°のξに関する微係数 pTG ,)( ξ∂°∂ 。化学反応式のみで決まり，反応条件(各成分の
物質量や分圧)にも反応進行度ξにも依存しない。化学反応式に記されたすべて(＝始
原系と生成系)の物質が純粋な状態で標準状態にあり3，それぞれの物質量が量論係
数に等しいときの，始原系の標準 Gibbs エネルギー )0( =° ξG と生成系の標準
Gibbs エネルギー )1( =° ξG 間の勾配4。 0r <°∆ G のとき平衡位置が生成系に近く
( eξ が大きい)， 0r >°∆ G のとき平衡位置が始原系に近くなりやすい(ξe が小さい)
が断定はできない5。 iµ にかける係数は量論数νi である(物質量 ni ではない)。 
 
注目している反応の自発的進行方向は Gr∆ で判断すべきであるが，現実の反応系に対して反応
進行度ξ の関数として系全体の正確な Gibbs エネルギーG を得るのは容易なことではない6。この
ため，反応が進行するかどうか見当を付けるために °∆ Gr を利用することがあるが7， °∆ Gr は各成
分がすべて標準状態というきわめて特殊で限定された条件8での値であることを忘れてはならな
い。また， °∆ Gr により反応が正方向に進行するかどうか判断しようとするとき，「 0r <°∆ G の場
                                                  
1 in も iµ もξの関数である( in はξの1次関数)。 
2 化学反応系の始原系と生成系の Gibbs エネルギーの差ではない。 
3 「純粋状態で」は「混合していない」という意味である。 
4 G 対ξプロット上の )0( =° ξG と )1( =° ξG と結ぶ直線の勾配であり， )0( =ξG と )1( =ξG を結ぶ直線の勾配では





力学データにもとづいて任意のξでの G を計算することは容易ではないという意味である。 
7 この目的に使う °∆ Gr を「反応難易指数」(reaction feasibility index)と呼ぶ。 °∆ Gr は純粋な物質の標準状態の
熱力学データさえあれば計算できるから，G およびその微分である Gr∆ よりもはるかに容易に知ることができ
る。 
8 25 ℃で1 bar の水蒸気や希薄溶液中の溶質が希薄な環境のまま純粋になった状態など，実在しない状態のこと
もある。 
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合には化学反応が進行しうるが1， 0r >°∆ G の場合には進行しない」と表現するのは正しくない。
前半の「 0r <°∆ G であれば進行しうる」は正しいが，後半のように，「 0r >°∆ G であれば進行し
ない」とは必ずしもいえない。 °∆ Gr が非常に大きな正値の気体反応でも，反応条件(全圧)の設定
次第で平衡状態の反応進行度 eξ が生成系側に近くなる場合もある2。以下で，化学反応のタイプご
とに °∆ Gr と ξ の関係を詳しく調べる。 
単純な気相化学反応3 
 ←→ BA  (98) 
が定温定圧条件4で進行することを考える。反応開始時(ξ = 0)に物質量1 mol の気体 A のみが圧力
p で存在すると，反応終了時(ξ = 1)には1 mol の気体 B のみが圧力 p で存在することになる。し
たがって，ξ = 0が始原系に，ξ = 1が生成系に対応する5。任意の反応進行度ξでの気体 A および B













µµ  )molJ( 1−単位：  (100) 
により表される6。反応進行度ξでの気体 A と B の物質量は ξ−= 1An , ξ=Bn であるから，
























  (102) 






































RTnG ξµξµξ ln)1(ln)( BBAA





















RT ξξξξξµµξ ln)1(ln)1()1( BA
  (103)-2 
                                                  
1 この「しうる」を「する」としてはいけない。観測時間内に反応の進行を検知するためには反応速度が有意な
大きさでなければならないが，平衡論から反応速度を知ることはできない。 °∆ Gr の正・負による反応進行方向
の判定においては，すべての物質が標準状態にあるという前提だけでなく，反応速度を考慮していないという点
にも注意する必要がある。 
2 °∆ Gr が大きい正値であると平衡定数 pK が非常に小さい値になるために平衡反応進行度 eξ が小さい値になる
と考えてしまいがちであるが，( °∆ Gr および pK は全圧に依存しないが) eξ は全圧に依存して変わるので，反応




















µξ  )J(単位：  (105) 
となる2。式(104)と式(105)の(1 mol)という表記が少々目障りであるが，式の単位が 1molJ − では
なく J であることを忘れないために付けてある。式(103)-2の右辺第1項と第2項の和が系全体の
標準 Gibbs エネルギー )(ξ°G (単位：J)にあたり， 
  AABBA )mol1()()1()( µξµµξµµξξ ⋅+−=+−=°G  (106) 
であるから，始原系(ξ = 0)および生成系(ξ = 1)の G°(ξ)は 

A)mol1()0( µξ ⋅==°G  )J(単位：  (107) 

B)mol1()1( µξ ⋅==°G  )J(単位：  (108) 

















G  )molJ( 1−単位：  (109) 
となる。当然ながら，式(97)の第3式を用いても同じ結果 

ABBABBAAr µµµµµνµνµν −=+−=+==°∆ ∑
i
iiG  )molJ(
1−単位：  (110) 
が得られる(量論数は 1A −=ν , 1B +=ν )。具体的に，物質AとBの標準化学ポテンシャルを 1A =µ  
1molkJ − および 3B =µ  1molkJ − とし( 2r +=°∆ G  1molkJ − )，温度 T = 298 K, 全圧(今の例
では気体Aの初期圧)p = 0.7 barという条件で3G(ξ)対ξの関係[式(103)-2]を図示すると図5に実線
で描かれた曲線になる。一方，G°(ξ)対ξの関係[式(106)]は同図の一点鎖線となる。任意の反応進行

















































































RTG ξξ ln)1(lnr  (111)-3 
                                                  
1 G がξの関数であることを明示するために G(ξ)と記す。 
2 x → +0のとき xlnx → 0となることを利用した。 













lnr RTG    (111)-4 
となる[当然ながら，式(96)の第3式に式(101), (102)を代入しても得られる(その方がはるかに簡















RTG  (112) 








=pK  (113) 
と表されることがわかる1。 2r =°∆ G  1molkJ − を式(112)に代入すれば，平衡到達点の反応進行
度として 31.0e =ξ  mol が得られ，図5に示したように反応進行度0.31 mol で系全体の Gibbs
エネルギーG が極小になっている。 
実際の反応は始原系 )0( =ξG からスタートして生成系 )1( =ξG まで進むが，その間を直線的に
移動するのではなく，実線で描かれた G(ξ)に沿って進行する。 Aµ  = 1 1molkJ − , Bµ  = 3 
1molkJ − としたにもかかわらず図5の始原系の Gibbs エネルギー )0( =ξG および生成系の
Gibbs エネルギー )1( =ξG がそれぞれ標準 Gibbs エネルギー )0( =° ξG および )1( =° ξG に一致し
ていないのは，式(104)と式(105)両方の右辺第2項の )ln()mol1( °⋅ ppRT  = )7.0ln()mol1( RT⋅  
= −0.88 kJ の寄与，つまり，全圧(0.7 bar)が標準状態圧力1 bar より低いことによる Gibbs エネ
                                                  



























RTln(0.7) = −0.88 kJ
∆rG
o
 = 2 kJ mol
−1















図5. 気相化学反応A → BのGibbsエネルギー[G(ξ)およびG°(ξ)] 対 
反応進行度ξ. 温度 298=T  K, 全圧 7.0=p  bar, 1A =µ  
1molkJ − , 3B =
µ  1molkJ − , 反応開始時物質量： 1A =n  
mol, 0B =n  mol. 
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ルギーの低下を反映している。G(ξ)が始原系 )0( =ξG ，生成系 )1( =ξG のいずれからも下方に向
かっているのは，反応進行中は始原系物質 A と生成系物質 B が混合してエントロピーが増大し，











RTRTG lnlnln)1()1ln()1()()( ABA ξξξξξξµµξµξ





RTRTRT lnln)1ln()1()( ABA ξξξξµµξµ






(114)-2の右辺最終項 )ln( °ppRT は2，始原系と生成系の両方に同じだけの Gibbs エネルギー低
下[式(104)および式(105)の右辺第2項]があるために，系全体の Gibbs エネルギーが下方に
)7.0ln()mol1( RT⋅  = −0.88 kJ 平行移動する3ことを表している。 
図5に示した反応を始原系物質だけから開始させると， 0r >°∆ G であっても反応が(生成物に向
けて)進行しないわけではなく， )0( =ξG から G(ξ)に沿って反応が進行し，反応進行度 eξ で平衡に
至る。逆に，生成系物質だけから反応を開始させると， )1( =ξG から G(ξ)に沿って逆方向(反応物
に向けて)に反応が進行し，反応進行度 eξ で平衡に至る。したがって，「 0r >°∆ G では反応は進行
せず， 0r <°∆ G であれば進行する」というような °∆ Gr の符号による単純な区分を与えることは
できない。 
「 0r >°∆ G のとき正反応が進行しない」という表現が曖昧であることは，次のような反応(相
転移)を考えてもよく理解できる。 
 ←
→ O(g)HO(l)H 22  (115) 
ここで，l は液体4，g は気体を意味している。この反応(水の相転移)の25 ℃での °∆ Gr は+8.56 
1mol kJ − であるから5，25 ℃で標準状態(1 bar)にある水と水蒸気を共存させると，水蒸気が水
になる逆反応(左向きの反応)が進行する。その意味(＝全成分が標準状態)では，確かに正反応は進
行しないが，結論として「25 ℃で 0r >°∆ G であるから正反応は進行しない」と表現してしまう
と，25 ℃では水の蒸発(気化)が起こらないという意味に解釈される可能性があり，身近に体験す
る現象との矛盾が生じてしまう。もちろん，水蒸気は25 ℃において1 bar で存在できないので，
1 bar 条件下にある水が25 ℃ですべて1 bar の水蒸気に変化することはないが，化学反応が開始
するとき，いつも全成分が標準状態にあるとは限らず，多くの場合，始原系物質だけから(しかも，
1 bar 以外の条件で)反応を開始することが多い。したがって， °∆ Gr の符号による判断を一般的な
結論として述べてしまうと誤解を招く可能性が高い。(相転移や相平衡については§11で議論する。) 
                                                  
1 ξξξξ ln)1ln()1( RTRT +−− はξ = 0.5で極小値をとるが， )( AB  µµξ − というξ依存項があるので G(ξ)の極小値を
与えるξは0.5 mol からずれる。 
2 この最終項は単位が J であることを意識して厳密に表記すると， )ln()mol1( °⋅ ppRT となる。 
3 その様子は図5を見ればよくわかる。 
4 l(エル)が数字の1(いち)に似ていてまぎらわしいので，l の変わりに ℓを用いる成書もあるが， ℓはイタリック体
であるから変数の意味をもつので不適切であり，Green Book 第3版(文献2)の索引にも掲載されていないので使
用すべきでない。 
5 13.237)O(l)H( 2f −=°∆ G  
1molkJ − および 57.228)O(g)H( 2f −=°∆ G  1molkJ − である(文献9, II-288)。 
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相転移の場合は混合の効果がない(液相と気相が混じり合うことがない)ので1，1 bar のもとで
の液体の水 O(l)H2 と圧力1 bar の水蒸気 O(g)H2 が平衡になる条件は 0r =°∆ G となる(このとき，
同時に 0r =∆ G )。そこで，反応(115)の °∆ Gr が0になる温度を見積もってみる。この反応の25 ℃
での熱力学データは 0.44r +=°∆ H  1mol kJ − , 88.118r +=°∆ S  11 molK J −− であるが， °∆ Hr
および °∆ Sr が(粗い近似として)温度に依存しないと仮定し， °∆ Gr  = °∆ Hr  − °∆ ST r  = 0とな
る温度を計算すると2，T = °∆°∆ SH rr  = 370 K = 97 ℃となる。これは °∆ Gr の意味を考えれば
当然の結果であり，液体の水と1 bar(= 0.986923 atm = 750.062 Torr)の水蒸気が平衡になる温
度(実測：99.6 ℃)が粗い近似計算ながらもよく再現されたにすぎず， 0r =°∆ G となる97 ℃になっ
て水が蒸発し始めるわけではない。日常的には，水の蒸発は何℃でも起こるように見えるが，こ
れは，標準状態にない水と水蒸気を観測しているからである。標準状態ではない条件で観測され
る平衡蒸気圧3が，標準状態での水と水蒸気の標準反応 Gibbs エネルギー °∆ Gr によって決まると
いうのが熱力学の“妙”である4。 
平衡定数は，全成分が標準状態という特別な条件に対する物理量である °∆ Gr と結びついている
にもかかわらず，任意の初期条件(成分比)から反応を開始して平衡に至ったときの成分比を与えて
くれる5。このことは，平衡に至ったとき常に 0r =∆ G が成立することにより保証されている。し
たがって，平衡定数を「標準状態にある始原系物質を反応させて平衡に至ったときの組成を与え
る定数」であるとか，「標準状態にある全成分物質を混合して反応させて平衡に至ったときの組成
を与える定数」と誤解しないように注意する必要がある。また，図5から明らかなように， °∆ Gr は
反応が開始して平衡に至るまでの Gibbs エネルギー変化ではない。したがって， °∆ Gr を(平衡定
数に対する誤解に似て)「標準状態にある始原系物質だけから反応させたときに，平衡に至るまで
の Gibbs エネルギー差」であるとか，「標準状態にある全成分物質を混合して反応させたときに，
平衡に至るまでの Gibbs エネルギー変化」と誤解してはならない6。 
化学反応(98)の始原系(ξ = 0)と生成系(ξ = 1)の Gibbs エネルギーの差は式(104)と式(105)より， 
)()mol1()0()1( AB
 µµξξ −⋅==−= GG  )J(単位：  (116) 
である。また，始原系(ξ = 0)と生成系(ξ = 1)の標準 Gibbs エネルギーの差は式(107)と式(108)よ
り 
)()mol1()0()1( AB
 µµξξ −⋅==°−=° GG  )J(単位：  (117) 
となり，両者の大きさが等しい(2 kJ)ことは図5でも確認することができる。このことから，始原
系と生成系のGibbsエネルギー差が標準Gibbsエネルギー差に等しいと考えてしまいがちである
が， )0()1( =−= ξξ GG と )0()1( =°−=° ξξ GG が等しくなるのはごく特殊なケースのみであり，一
般には等しくない。以下では化学反応(98)の特殊性を明らかにし，一般的なケースについて考察
する。 
先に扱った ←→ BA 反応の場合，量論係数に等しい物質量の始原系物質だけから反応を開始する
と，初期条件が標準状態圧力でなくても(つまり，p = p°でなくても)，式(104)と式(105)の右辺第
2項が同じになるため， )1( =ξG と )0( =ξG の差をとる段階で相殺され，結果として
                                                  
1 相転移(反応)の場合は異なる相の間の混合はないので，混合エントロピーが反応進行の推進力にはならない。し
たがって，条件によって，始原系あるいは生成系のみしか存在しない状態になりうる。これについては後述する。 
2 厳密には °∆ Hr も °∆ Sr も温度に依存するのでかなり粗い近似である。 
3 蒸気圧という言葉には平衡状態という意味が含まれているが，ここでは，固体または液体と平衡状態にある気
体という意味を強調するために「平衡」を付けた。 




6 °∆ Gr は平衡定数と結びついているが，平衡状態にある物質の Gibbs エネルギーには直接関係しない。 
 17-33
)0()1( =−= ξξ GG が )0()1( =°−=° ξξ GG に等しくなる。しかし，化学反応が 
 ←→ B2A  (118) 
の形になると事情が変わる。化学反応(118)を量論係数に等しい物質量(物質 A だけ1 mol)を準備
して反応を開始した場合，反応進行度がξ(単位：mol)であるときの物質 A の物質量は ξ−1 , B の






































  (120) 



































  (121) 
により表される。これを G(ξ)対ξプロットとして描いたものが図6の実線(曲線)である。なお，図6
を図5と比較しやすくするために，標準反応 Gibbs エネルギー °∆ Gr が反応(98)の場合と同じ2 
1molkJ − になるように， 1A =µ  1molkJ − , 5.1B =µ  1molkJ − に設定してある(温度 T = 




























RTln(0.7) = −0.88 kJ
∆rG
o
 = 2 kJ mol
−1















図6. 気相化学反応A → 2BのGibbsエネルギー[G(ξ)およびG°(ξ)] 対 
反応進行度ξ. 温度 298=T  K, 全圧 7.0=p  bar, 1A =µ  
1molkJ − , 5.1B =
µ  1molkJ − , 反応開始時物質量： 1A =n  

































ξµµξµξ   (122) 





































 µξµµξµµξξ +−⋅=+−=°G  (126) 
で表され， )0( =° ξG および )1( =° ξG がそれぞれ 

A)mol1()0( µξ ⋅==°G  (127) 

B2)mol1()1( µξ ⋅==°G  (128) 
で与えられるから，その差は 
 )2()mol1()0()1( AB
 µµξξ −⋅==°−=° GG  (129) 







図6での )0( =ξG から )0( =ξG への低下量(−0.88 kJ)と )1( =° ξG から )1( =ξG への低下量(−1.77 
kJ)の相違が式(123)と式(124)の右辺第2項の相違に対応している。さらに注意すべき点は式(125)
が全圧 p に依存することである(アンダーライン部が全圧 p に依存する)。この全圧依存性のために
)0( =ξG と )1( =ξG の大小関係が全圧に依存することになる1。 
式(118)型の化学反応の反応 Gibbs エネルギー Gr∆ (単位： 1molJ − )を計算すると[式(119), 
(120)を式(96)に代入すればよい]， 
                                                  


































































































































  (130)-4 

























を得る。 2r =°∆ G  1molkJ − , p = 0.7 bar より，平衡時の反応進行度が 37.0e =ξ  mol となり，














  (132) 
である。式(132)の右辺に全圧 p が含まれているから平衡定数が全圧に依存すると考えてはいけな
い( °∆ Gr は全圧に依存しないから pK も全圧に依存しない)。全圧 p が変化しても平衡定数 pK が
一定値を保つように eξ が変化するのである。全圧 p の増加(低下)にともなって )0()1( =−= ξξ GG





らかになったが，始原系と生成系の分子数(量論係数の和)が同じであれば )0()1( =ξ−=ξ GG と
)0()1( =°−=° ξξ GG は一致するのだろうか。この疑問に答えるために次の化学反応 
 ← +→ CB2A  (133) 
について考えてみよう。この反応を量論係数に等しい物質量(物質 A だけを2 mol)を準備して開始
した場合，反応進行度がξであるときの物質 A, B, C の物質量はそれぞれ ξ22 − , ξ, ξとなるから，
全物質量は常に2 mol となる。したがって，反応進行中の物質 A, B, C の化学ポテンシャルがそ
れぞれ 
                                                  
1 系全体の Gibbs エネルギーの極小点から平衡状態を与える反応進行度 eξ が得られることは図5や図6により直
観的に理解できる。しかし，平衡状態の反応進行度 eξ が標準反応 Gibbs エネルギー °∆ Gr から得られることを
図5や図6上で理解することは難しい(のではないだろうか)。なぜならば，図5や図6において， °∆ Gr は標準状態
にある純粋な物質に関する標準 Gibbs エネルギーの勾配(一点鎖線の勾配)を与えているが，その勾配が，実線(曲
線)で描かれた系全体の Gibbs エネルギーの極小点 eξ を与えるようにはとても見えないからである[これは，筆
者(山﨑)の学部時代の疑問です]。この点については付録1で解説する。 




























































µµ    (136) 

























ξξξξµξµµξξ   (137) 
により表すことができる。これを G(ξ)対ξプロットとして描いたものが図7の実線である。なお，
図7を図5および図6と比較しやすくするために，標準反応 Gibbs エネルギー °∆ Gr が反応(98)およ






























2RTln(0.7) = −1.77 kJ
∆rG
o
 = 2 kJ mol
−1









2RTln(0.5) = −3.43 kJ






図7. 気相化学反応2A → B + CのGibbsエネルギー[G(ξ)およびG°(ξ)] 対 
反応進行度ξ. 温度 298=T  K, 全圧 7.0=p  bar, 5.0A =µ  
1molkJ − , 3CB =+
 µµ  1molkJ − , 反応開始時物質量： 2A =n  
mol, 0CB == nn  mol. 
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1molkJ − と設定してある(温度 298=T  K および全圧 p = 0.7 bar も同じである)。式(137)につ
いても混合 Gibbs エネルギーがあらわに見えるように書き換えると[式(103)-2 → (114)-2および

























ξξξµµµξµξ   (138) 
となり，アンダーライン部が気体A, B, Cの混合によるGibbsエネルギーに対応している。式(137)













































































 µµµξξ  (141) 
である。一方，G°(ξ)は式(137)の右辺第1 ~ 3項の和で与えられるから， 
  AACBCBA 2)2()22()( µξµµµξµξµµξξ +−+=++−=°G  (142) 
となる。これより， )0( =° ξG および )1( =° ξG がそれぞれ 

A2)mol1()0( µξ ⋅==°G  (143) 
)()mol1()1( CB
 µµξ +⋅==°G  (144) 
となるから，その差は 
 )2()mol1()0()1( ACB
 µµµξξ −+⋅==°−=° GG  (145) 
である。今回も )0()1( =−= ξξ GG [式(141)]と )0()1( =°−=° ξξ GG [式(145)]が等しくならず，式
(141)のアンダーラインを付けた分だけ異なっている。ただし，式(141)は式(125)と違って全圧 p





から，始原系と反応系両方のGibbsエネルギーが )ln()mol2( °⋅ ppRT  = )7.0ln()mol2( RT⋅  = 
−1.77 kJ だけ低下するが(図7中に低下分を矢印で示してある)， )0()1( =−= ξξ GG ではこの効果
は相殺されてしまう。式(133)の化学反応の )0()1( =−= ξξ GG と )0()1( =°−=° ξξ GG の相違にあ
たる式(141)の右辺第4項の 0)21ln(2 <RT は式(140)-2の右辺第3項に由来しているが，その中身
は生成系の物質 B と C が等物質量混合する1ことにもとづく混合 Gibbs エネルギーによる低下で
                                                  
1 それぞれの物質量が1 mol であるからそれぞれのモル分率は1/2である。 
 17-38
ある[式(140)-2の右辺第3項に相当する項は，式(104), (105), (123), (124)にはなかったものであ
り，反応式(133)の生成系のように化学種が複数(2種類)になって初めて現れた項である]。化学反
応(133)の開始時の始原系と終了時の生成系の物質量は同じ(2 mol)であるが，始原系には分子が1
種類しかないから混合の効果はなく，結果として生成系の Gibbs エネルギー )1( =ξG が始原系
)0( =ξG より )21ln(2)mol1( RT⋅  = −3.43 kJ 余計に低下していることが図7からもわかる1。ま






























































RTG  (146)-3 












































=pK  (148) 
となる。 2r =°∆ G  1molkJ − を式(147)に代入して得られる平衡時の反応進行度 57.0e =ξ は図7
の G(ξ)の極小点に一致している。式(133)型の化学反応の場合，式(141)のアンダーライン部が全
圧に依存しないので，生成系と始原系の Gibbs エネルギー差は全圧によらず一定であるから，全
圧を変化させても ←→ B2A [反応式(118)]で見られたような平衡点の移動は起こらない。これは，
始原系と生成系それぞれの分子数(量論係数の和)が等しい場合，圧力変化に対してはル・シャトリ
エの法則がはたらかないことに(見事に)対応している。始原系あるいは生成系での異種分子混合に
もとづく混合 Gibbs エネルギーも )0()1( =−= ξξ GG と )0()1( =°−=° ξξ GG の不一致をもたらす
が，式(71)からわかるように，混合 Gibbs エネルギーは定温条件下では圧力に依存しないので，
)0()1( =−= ξξ GG と )0()1( =°−=° ξξ GG の相違が圧力に依存する要因となるのは(始原系と生成
系それぞれの)化学種数の差ではなく分子数(量論係数の和)の差であることがわかる。以下では，
ここまでの議論を一般化して，始原系または生成系の Gibbs エネルギーG の構成要素を分類する
ことにする。 
次式で表される一般的な気相化学反応を考える。 
 ssii AAAA 2211 αααα +++++ ⋯⋯ ←→ ttjj BBBB 2211 ββββ +++++ ⋯⋯  (149) 
iA は始原系物質(化学種)， jB は生成系物質(化学種)， iα は始原系の量論係数， jβ は生成系の量
論係数であり，始原系は s 種の物質(化学種)，生成系は t 種の物質(化学種)で構成されている2。な
お，始原系と生成系の分子数(量論係数の和)はそれぞれ 
                                                  
1 2A → B + C 型の反応の場合，T = 298 K で仮に 0r =°∆ G であるとしても， 5.0e =ξ  mol ではなく
67.032e ==ξ となり，平衡点は生成系に有利になる。 













であるとする。全圧 p において量論係数に等しい物質量の s 種の始原系物質(理想気体)だけから反
応を開始させる場合の系全体の Gibbs エネルギーについて考えてみよう。なお，量論係数に等し
い物質量を表す文字を始原系と生成系について次のように定義する1。 
始原系： iia α⋅= )mol1(  (151) 
生成系： jjb β⋅= )mol1(  (152) 
同様に，分子数に相当する物質量についても，それぞれ， 
始原系： α⋅= )mol1(a  (153) 
生成系： β⋅= )mol1(b  (154) 
と定義する2。したがって， iα , α , jβ , β は無次元であり， ia , a, jb , b の単位は mol である。
反応開始時(ξ = 0)には始原系物質のみが存在し，物質 i のモル分率が aax ii = であるから各物質
















































































































































µξ  (157) 
という3項に分解できる。(157)の右辺第1項は物質の種類(と温度)のみで決まる始原系の標準
Gibbs エネルギー )0( =° ξG である。右辺第2項は始原系物質の混合にもとづく混合 Gibbs エネル
ギーである。 1≤ix であるから第2項は常に負値をとり Gibbs エネルギーを低下させることに寄
                                                  
1 このように定義しておくと，式中に(1 mol)という表記を頻繁に記す必要がなくなる。 
2 αと a を混同しないように注意してほしい。 
 17-40
与し，分子種数 s が大きいほど低下の効果が大きい。ただし，s = 1のときは 11 =x のみとなり第
2項は0となる。右辺第3項は全圧 p と分子数 a のみに依存しており，符号は p と p°の大小関係(p
が1 bar より高いか低いか)によって変わるが，常に 1≥a であるから全圧 p の増加(減少)にとも
なって増大(減少)し，分子数 aが大きいほど全圧増加(減少)に対する増加(減少)の度合いが大きい。
ただし，p = p°(標準状態圧力)のとき第3項は0となる。 )0( =° ξG は全物質を純粋な状態( 1=ix )

















µξ  (158) 
が得られる。したがって， )1( =ξG と )0( =ξG の差は 



























































































t = s = 1より第2項の両方が0 
b − a = 1 − 1 = 0 mol より第3項も0 
化学反応(118)  
t = s = 1より第2項の両方が0 
b − a = 2 − 1 = 1 mol より第3項は )ln()mol1( °⋅ ppRT  
化学反応(133)  
t = 2より第2項の1つ目が )21ln(2)mol1( RT⋅ , s = 1より第2項の2つ目は0 
b − a = 2 − 2 = 0 mol より第3項が0 
となっている。前述したように，混合 Gibbs エネルギーは定温条件下では全圧 p に依存しないの
で， )0()1( =−= ξξ GG に圧力(全圧)依存性を生じさせるのは式(159)-3の第3項である。 )ln( °pp
は p の増加(減少)にともなって増大(減少)するが，第3項は係数に b − a があるので，b と a の大小
関係(βとαの大小関係と同じ)によって p の増加にともなう挙動が決まり，化学反応式の量論数の
総和を∆νと書くと∆ν = β − αであるから次のようにまとめることができる。 
)(0 βαν <>∆ ：全圧 p の増加(減少) → G(ξ = 1) − G(ξ = 0)増加(減少) → eξ 低下(増大) 
                                                  
1 G(ξ)ではなく G(ξ = 1) − G(ξ = 0)の式であるから，始原系物質と生成系物質が混合することによる混合 Gibbs
エネルギー項は現れない。 
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)(0 βαν ==∆ ：全圧 p の増加(減少) → G(ξ = 1) − G(ξ = 0)不変 → eξ 不変 
)(0 βαν ><∆ ：全圧 p の増加(減少) → G(ξ = 1) − G(ξ = 0)減少(増加) → eξ 増大(低下) 
これらの関係は，「全圧が増加(減少)すると，分子数の少ない(多い)系1の Gibbs エネルギーが相対
的に減少し，分子数の少ない (多い )系が有利になる 2」と言い換えることができ，この
)0()1( =−= ξξ GG の変化が圧力に対するル・シャトリエの法則の本質であることがわかる。
)0()1( =−= ξξ GG と )0()1( =°−=° ξξ GG が等しくなるためには，(159)-3の第2項と第3項がいず




 ←→+ 322 NH2H3N  (160) 
である3。この反応を量論係数に等しく 2N ：1 mol, 2H ：3 mol 準備して開始させると(初期 3NH
は0 mol)，反応進行度がξ の時点でのそれぞれの物質量(単位：mol)は 2N ：1 − ξ, 2H ：3 − 3ξ, 


















































































































  (167)-a 
                                                  
1 始原系あるいは生成系の意味の「系」である。 
2 eξ 低下は始原系が有利， eξ 増加は生成系が有利になる。 


























































  (167)-c 
この式の標準化学ポテンシャル iµ を標準生成 Gibbs エネルギー °∆ Gf で置き換え1，温度 T = 723 
K で2系全体の Gibbs エネルギーG(ξ)[式(167)]を異なる全圧条件(200, 400, 600 bar)で反応進行
度ξに対してプロットしたものが図8である3。また，式(167)から始原系(ξ = 0)および生成系(ξ = 1)








































































 µµ  (168)-2 
                                                  
1 )NH( 3723f
G∆  = 29.5 1molkJ − であり， )N( 2f °∆ G と )H( 2f °∆ G はいかなる温度でも0である。 
2 T = 723 K(450 ℃)という温度に設定したのは，文献8の記述に合わせる目的と，工業的なアンモニア合成が
500 ℃付近(圧力は手法により異なり，100 ~ 1000 bar の幅がある)で行われていることに合わせるためである。 
3 特別な計算やテクニックは必要なく， °∆ Gf さえ得られれば，プロットソフトで G(ξ)対ξを描くだけである。 





























図8. 322 NH2H3N →+ 反応の系全体のGibbsエネルギーの
反応進行度による変化と全圧(p)依存性. 温度 723=T  
K, 59r =°∆ G  
1molkJ − , 反応開始時物質量： 1N2 =  
mol, 3H2 =  mol. 









µξ   (169) 
式(168)-2と式(157)の比較から，式(168)-2の右辺第3項が始原系の 2N  1 mol と 2H  3 mol 混合
Gibbs エネルギー項に対応しており，混合の効果により始原系の Gibbs エネルギーが
)25627ln()mol1( RT⋅  = −13.5 kJ低下していることがわかる(T = 723 K)。生成系の化学種は
は 3NH 1種類のみであるから式(169)に混合 Gibbs エネルギー項はない。また，始原系(ξ = 0)は
式(168)-2の最終項，生成系(ξ = 1)は式(169)の最終項に従って，全圧増加とともに Gibbs エネル
ギーが増大するが，始原系の分子数が生成系よりも2多い (β − α = 2 − 4 = −2)から，
)0()1( =−= ξξ GG は全圧増加にともなって減少する(相対的に生成系の Gibbs エネルギーが低く






















 µµµξξ  (170) 
で表され，全圧 p が1 bar のとき，式(170)の右辺第5項は0であり， )0()1( =−= ξξ GG は
)0()1( =°−=° ξξ GG  = 
2H2N3NH
32 µµµ −−  = +59 kJ に加えて始原系の混合 Gibbs エネル
ギー(13.5 kJ)だけ大きい。全圧を増加させると，全圧 p = 3.08 bar で式(170)の右辺第4項と第5
項の和が0になり， )0()1( =−= ξξ GG と )0()1( =°−=° ξξ GG が等しくなる。全圧をさらに増加さ
せると，始原系の Gibbs エネルギーの増加が生成系よりも大きいために )0()1( =−= ξξ GG は減
少を続け，全圧416 bar のとき )0()1( =−= ξξ GG  = 0となり，全圧416 bar 以上ではついに
0)0()1( <=−= ξξ GG となる1。この変化の様子を図8で確認することができる。 
























































































































































































































































  (171)-4 













































































で与えられる。 723rG∆  = 59 1molkJ − であるから，全圧 p を与えて式(172)を満たす eξ を決め
                                                  
1 0r >°∆ G であるにもかかわらず，反応条件を選ぶことで G(ξ = 1) − G(ξ = 0) < 0とすることができるのである。 
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ると，p = 200, 400, 600 bar において，それぞれ eξ  = 0.41, 0.55, 0.62 mol が得られ，図8に
示した各極小位置に一致する。すでに述べたように，全圧の増加にともなって平衡時の反応進行
度が増大(＝生成側に移動)しているのは1，この反応の始原系の分子数(量論係数和)が4, 生成系の
分子数は2であることから(β − α = −2)，全圧増加にともなって )0()1( =−= ξξ GG が減少し，生成
系が有利になることが原因であり，これは，全圧が増加すると系の圧力を減じる(分子数が少なく
なる)方向に反応が進行するというル・シャトリエの法則に(やはり見事に)対応している。温度 T = 
723 K, 圧力 p = 600 bar という条件は工業的アンモニア合成の典型的反応条件であるが，同条
件においては )0()1( =°−=° ξξ GG  = +59 kJ(したがって， 723rG∆  = +59 1molkJ − )であるのに




















µµ  (175) 
と書いてしまうと正しくない。式(175)の左辺は「温度 T, 圧力(全圧)p である混合気体中の成
分 i の化学ポテンシャル」であり，変数として記す物理量は温度と全圧6であるから， ),( ii pTµ







µµ  (176) 




µ に書かれている p°は全圧ではなく成分 i 自身の圧力(分圧)が単位圧力 p°である状態





2 G°(ξ = 1) − G°(ξ = 0)は温度のみで決まり，圧力には依存しない。 
3 G°(ξ = 0) = 0 kJ, G°(ξ = 1) = +59 kJ であるから，G°(ξ = 0)と G°(ξ = 1)は図8の枠内には見えないはるか下方
にあり，G°(ξ = 0)と G°(ξ = 1)を結ぶ直線を描くと+59 1molkJ − の急勾配な右上がりの直線となる。 
4 平衡定数に置き換えると 5105.5)K723( −×=pK << 1となることから，平衡点は始原系に近い位置にあるので
反応はほとんど進行しない，と判断してしまいがちであるが，それは不適切である。 5105.5)K723( −×=pK と




の意味なのか成分 i の圧力(分圧)の意味なのかが曖昧になってしまう。 
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を意味しており，より正確に表記すると ),( °= ppT iiµ となるから， ),( 分圧温度iµ という表記
になっていることになり，変数表記のルールである ),( 全圧温度iµ に合致していないように見
える。しかし，気体の標準状態は純粋状態に対して定義されるから， ),( °pTiµ は成分 i の純
粋状態について記されたものである。直前でも述べたように純粋状態ならばその物質自身の
圧力が全圧に等しいから， ),( °pTiµ は実態としては °= ppi )(分圧 であるが，同時に











RTpTpT iii ln),(),( µµ  (177) 
と書けば， ),( pTiµ と ),( °∗ pTiµ 両方の )( 内が ),( 全圧温度 という意味で書かれていること
が正確に伝わり標準状態記号の過剰表記も解消される。式(177)を言葉で表現すると，「温度
T, 全圧 p である混合気体中の成分 i の化学ポテンシャル＝成分 i が純粋な状態で単位圧力 p°
にあるときの化学ポテンシャル(＝標準化学ポテンシャル) + )ln( °ppRT i 」となる。ここま
での記述において，単位圧力で標準状態が指定された気体の標準化学ポテンシャルを単に iµ
と表記していたが，その正確な姿は ),( °∗ pTiµ であったことになる。また，式(177)を「分圧で
表した成分 i の化学ポテンシャル」と表現することもできる。式(177)の表記にもとづけば，
標準状態を単位圧力で指定する場合の標準反応 Gibbs エネルギー[式(84)]は次のように書け, 
 ∑ °=∆ ∗
i
iip pTTG ),()(r µν
  (178) 
標準反応Gibbsエネルギーを構成している標準化学ポテンシャルがどのような物理量に依存
し，どういう物理量で指定された標準状態に対応するものかが明確になる。 
これまでは標準状態を単位圧力(p° = 1 bar)で規定する式を用いてきたが，異なる物理量(状
態)で標準状態を指定することも可能である。まず，単位モル分率(xi = 1)で標準状態を規定す
る場合について考えよう。混合気体中の成分 i の標準状態を単位圧力で指定する場合の化学













RTpTpT ii ln),(),( µµ  (180) 
と定義すれば，式(179)を 
 17-46
 iii xRTpTpT ln),(),( +=
∗µµ  (181) 
の形で書くことができる。導出過程から明らかなように，式(181)は式(177)とまったく同じ
「温度 T, 全圧 p である混合気体中の成分 i の化学ポテンシャル」を表している。式(181)の
右辺第1項は「成分 i が純粋な状態で，(今，対象としている混合気体の温度 T および全圧 p
と同じ)温度 T, 圧力 p であるときの化学ポテンシャル」であり，この項が標準状態に対応し
ている。成分 i のモル分率が1(xi = 1)のとき右辺は第1項だけになるから，式(181)は単位モル
分率(xi = 1)で標準状態1を指定している式であり，右辺第1項の ),( pTi∗µ が標準化学ポテン
シャルである。式(177)を分圧で表した成分 i の化学ポテンシャルと表現したのと同様に，式
(181)は「モル分率で表した成分 i の化学ポテンシャル」と表現することができる。式(180)







準状態は温度 T, 圧力 p°という状態であり，単位モル分率で指定される標準状態は温度 T, 圧力 p
という状態であるから，2つの標準化学ポテンシャルの相違は同温条件下で異なる圧力での化学ポ
テンシャルの相違に相当する。純粋な成分 i に関する熱力学の基本式 
 iiii pVTSG ddd
∗∗∗ +−=  (182) 
を成分 i の物質量で割れば部分モル量を用いて次のように表現することができる。 
 iiiiii pVTSGpT ddd),(d
∗∗∗∗ +−=≡µ  (183) 
純粋な状態を考えているから全圧pと成分 iの圧力 ip は等しい( ipp = )。上式に定温条件 )0d( =T
を適用すると 
 iii pVpT d),(d







V =∗  (185) 
を代入して得られる， 
 ii pRTpT lnd),(d =
∗µ  (186) 






RTpTpT ii ln),(),( µµ  (187) 


































ixRTpT νµν ln),(  (188)-4 
右辺第1項を ),(r pTGx∆ と記して， 
 ∑ ∗=∆
i
iix pTpTG ),(),(r µν














  (190) 
が得られる。化学反応が平衡状態にあれば 0),(r =∆ pTG であり，平衡状態での各成分のモル














  (191) 
となる。式(78)の場合と同様の表現をすれば，「 ),(r pTGx∆ は，化学反応式の両辺に現れる物





ixpTK )(),( e  (192) 
と定義する。したがって， 
                                                  
1 この温度 T, 圧力 p は，対象としている混合系全体の温度と全圧に等しい。 
2 pGr∆ についても述べたように，準備はするが混合はしない。 
3 物質量を mol で表現する場合が多いので「モル分率平衡定数」と呼ばれることもある。 
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 ),(ln),(r pTKRTpTG xx −=∆
  (193) 
と書ける。式(192)の右辺は各成分のモル分率の積であるから，当然，無次元量である。式(78)
つまり式(86)は成分物質の純粋状態での圧力をすべて(1 bar に)固定した場合の物理量である




とき )(TK p は変わらないが組成は変化すると述べたが，この組成の圧力依存性が ),(r pTGx∆
つまり ),( pTKx の圧力依存性に対応している。 ),(r pTGx∆ のもとになる式(180)はモル分率
xi に依存しないから， ),(r pTGx∆ つまり ),( pTKx は xi に依存しない。言い換えると， ),( pTKx
は T, p 一定のもとでモル分率が変化しても一定値をとる1。 
 
(余談) 
































































標準状態を単位圧力(p° = 1)や単位モル分率(xi = 1)ではなく，単位モル濃度4(c° = 1)で規定
することもできる5。理想気体の場合，圧力 p と濃度 c の間には 






4 Green Book第3版(文献2)は単位体積あたりの物質量で表現する濃度にamount concentraionという名称を与
え日本語訳を「物質量濃度」としている。本書では，物質量濃度と同じ意味で使われている「モル濃度」という




濃度に関しては 3dmmol1 − を，質量モル濃度に関しては 1kgmol1 − を標準状態とすることを推奨している。 
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RTpTpT iii ln),(),( µµ  (196) 

















































RTRTcTpT iii ln),(),( µµ  (200) 
になる。この式は式(177), (181)と同じもの，つまり「温度 T, 全圧 p である混合気体中の成
分 i の化学ポテンシャル」を表しており，「モル濃度で表した成分 i の化学ポテンシャル」と
いうことができる。c°は「単位モル濃度」であり，大きさは1にとられる。IUPAC は c およ
び c°の単位として 3dmmol − とすることを推奨しており，c° = 1 3dmmol − とするのが現
在の国際規準である。単位モル濃度の状態(ci = c°)が標準状態に対応し，右辺第1項が(単位モ
ル濃度で定義される)標準化学ポテンシャルである。右辺第1項の ),( RTcTi °∗µ という表記がい
ささか奇妙に見えるかもしれないが，式(177)の説明で述べたように，変数表記のルールとし
て ),( 全圧温度∗iµ に従った書き方であり，「純粋な状態の成分 iが温度 T, 濃度 c°にあるときの
化学ポテンシャル」は「純粋な状態の成分 i が温度 T, 圧力 c°RT にあるときの化学ポテンシャ
ル」に等しいので1，あくまで ),( 全圧温度∗iµ 表記に従って記した結果である。温度が与えら
れると，単位モル濃度での圧力は c°RT に固定されるので，全圧に依存して変化することはな
い。したがって， ),( RTcTi °∗µ は全圧に依存せず温度のみの関数である。式(180)について式
(182) ~ (187)で示したように，式(199)も，純粋な成分 i が温度 T において単位圧力 °p の状
態にある化学ポテンシャル ),( °∗ pTiµ と，同じ温度 T で濃度 c°に対応する圧力 c°RT にある状
態の化学ポテンシャル ),( RTcTi °∗µ の関係を表しており，式(186)を pi = p°から pi = c°RT ま
で積分して得られる 
                                                  
































































µν ln),(  (202)-3 
となり，右辺第1項を )(r TGc∆ と記して， 
 ∑ °=∆ ∗
i
iic RTcTTG ),()(r µν




























  (204) 
が得られる。式(203)は濃度を単位モル濃度 c°に固定した物理量であり1，全圧 p には依存し
ないので ),(r RTcTGc °∆  と書く代わりに )(r TGc∆ と記した。 
































  (205) 
が得られる。式(78)および式(191)の場合と同様の表現をすれば，「 )(r TGc∆ は，化学反応式の
両辺の物質の純粋状態を，温度T においてすべて単位モル濃度(1 mol dm−3)で準備したとき
の，系全体の反応推進力の大きさ」ということができる。式(205)の右辺の[ ]内を濃度平衡
定数2と呼び， 
                                                  





















)(  (206) 
と定義する1。したがって， 
 )(ln)(r TKRTTG cc −=∆
  (207) 
と書くことができる。式(206)の右辺はモル濃度の比の積であるから無次元量である。また，
)(r TGc
∆ のもとになっている ),( RTcTi °∗µ は，単位モル濃度(1 mol dm−3)で指定した標準状態





一旦，Kp を導出したあと，Kp の式に pi = pxi や pi = ciRT を代入して Kx や Kc あるいはそれ
ら相互の関係を示す成書は多いが2，単なる代入では標準化学ポテンシャルの物理的な意味や
相違点を理解することができないので注意する必要がある3。 
ここで，Kp と Kc の関係も導いておく。(代入法はよくないと言っておきながら)式(88)に
RTcp ii








































































が得られる。Kp も Kc も無次元量であるから，その比[式(208)-2に現れた係数] ν∆°° )( pRTc も
確かに無次元量になっている。c°と p°はそれぞれ単位モル濃度と単位圧力であるが，値を1
にとるので(IUPACの推奨値 c° = 1 mol dm−3, p° = 1 bar)，c°やp°を明記しない成書が多い。
しかし，無次元数である Kp と Kc をそれぞれの標準状態の定義に従って正確に換算し合うた
めには式(208)のように明記すべきである。 
なお， ),( pTiµ は温度 T, 全圧 p の混合気体中の成分 i の化学ポテンシャルであるが，より
正確には温度と全圧だけでなく組成 Cxxx ,,, 21 ⋯ にも依存する(C は系内の成分の数)。した
がって，厳密には ),,,,,( 21 Ci xxxpT ⋯µ と書くべきである。しかし，表記が冗長になるので
Cxxx ,,, 21 ⋯ を }{ ix と書き， }){,,( ii xpTµ と書いてもよい。3種の標準化学ポテンシャル
                                                  
1 Green book 第3版(文献2)は分母の °c を含まない形の iic cK ν)( eΠ= を「濃度に基づいた平衡定数」
(concentration basis equilibrium constant)と呼んでいる。 
2 もちろん，その変形が誤りというわけではない。 




),( °∗ pTiµ [式(177)], ),( pTi∗µ [式(181)], ),( RTcTi °∗µ [式(200)]を定義する圧力として書かれ
ているp°, p, c°RTはすべて純粋な成分 iが標準状態にあるときの圧力であるから ),( ii pT∗µ と










RTpTxpT ln),(}){,,( += ∗µµ  (209) 
となる。この一般式と式(177), (181), (200)の関係以下に示す。 
°= ppi





RTpTxpT iiii ln),(}){,,( µµ  (210) 
ppi =
 , ii pxp =  ⇒  式(181)： iiii xRTpTxpT ln),(}){,,( += ∗µµ  (211) 
RTcpi °=




RTRTcTxpT iiii ln),(}){,,( µµ  (212) 
式(210), (211), (212)はすべて， 
 }){,,(),()}{,,( mix iiiii xpTfpTfxpTf +=













µ ，濃度3の標準状態における iµ の値 
(b) )atm1,( =pTi
µ ，さらに圧力を標準値にとった場合の iµ の値 
(c) )atm1,K16.298( == pTi
µ ，さらに温度も標準値とした場合 
(b)の場合が，Lewis, Randall にならうアメリカの研究者の場合普通であるが，Prigogine, Defay
はフランス版で(c)をとっている。しかし，Guggenheim が指摘するように，この二つは結局は同








たとえば，1気圧，600 K における標準化学ポテンシャルを示す場合には， )atm1,K600(iµ を
用いる。この本で用いた，ただひとつの前提は，系の組成をモル分率の単位で表すということで
ある2。第20章で見られるように，他の濃度単位を用いるときは，他の添字を用いた。たとえば，
重量モル濃度3(モラリティ)に対しては， ),( pTmiµ ，モル濃度に対しては ),( pTciµ である。 
- - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - -  





要である。しかし，熱力学自身によって理論的に °∆ Gf (または iµ )の値を得る(計算する)ことはで
きない。通常は，標準化学ポテンシャルの代わりに標準生成 Gibbs エネルギー °∆ Gf を用いて標
                                                  
1 (筆者註) 結局のところ，標準状態をどうとるかは，本来，完全に任意であり，IUPAC が1982年に推奨した「圧
力1 bar(温度指定なし)」という標準状態も，その無限個の候補の中の1つでしかない。IUPAC 自身も，「原理的
には，標準状態圧力 p°, 標準質量モル濃度 m°, 標準物質量濃度 c°としてどのような値を選択してもよいが，ど
の値を選んだかは明記しなければならない。たとえば，高圧化学のデータを表記する場合には，p° = 100 MPa(= 








表1. 理想気体の化学ポテンシャルと標準反応 Gibbs エネルギーおよび平衡定数 
標準状態 化学ポテンシャル 
[標準化学ポテンシャル] °∆ Gr  平衡定数 
圧力 1 bar )ln(),(}){,,( °+°= ∗ ppRTpTxpT iiii µµ  )(r TG p∆  )(TK p  
分率 1 iiii xRTpTxpT ln),(}){,,( +=
∗µµ  
[ )ln(),(),( °+°≡ ∗∗ ppRTpTpT ii µµ ] 
),(r pTGx
∆  ),( pTKx  
濃度 3dm mol1 −  )ln(),(}){,,( °+°=
∗ ccRTRTcTxpT iiii µµ  
[ )ln(),(),( °°+°=° ∗∗ pRTcRTpTRTcT ii µµ ] 
)(r TGc





































物中の成分 i の状態を表わす物理量が分圧 ip [式(177)]かモル分率 ix [式(181)]かモル濃度
ic [式(200)]かということであるが，pi = pxi = ciRT の関係があるから，温度 T と全圧 p が与
えられていれば，pi, xi, ci のいずれを用いても成分 i の状態を一義的に表すことができる。一























RTpTRTcT ii ln),(),( µµ  (215) 
が得られる。両式の右辺第1項の ),( pTi∗µ は p°および c°には依存しないので，p°と c°の大き
さにも単位にも依存しない。一方，式(214)の右辺第2項は単位圧力に p° = 1 bar を指定する
とき，全圧が p = 2 bar であれば )5.0ln(RT となり，温度 T = 298 K では 1molkJ7.1 −− と
                                                  









いう値になるが，単位圧力の単位をPaに変えるとp° = 1 Paとなり，p = 2 bar = Pa102 5×
であるから )105ln( 6−×RT  = 1molkJ2.30 −− となる。つまり，単位圧力の単位を変える
と，p°/p の大きさが1/105になるため， )10ln( 5−RT  = 1molkJ5.28 −− だけ標準化学ポ
テンシャル ),( °∗ pTiµ の値が変化するのである。式 (215)についても，単位濃度を c° = 
3dmmol1 − から c° = 3cmmol1 − に変えると，標準化学ポテンシャル ),( RTcTi °∗µ が
)10ln( 3RT  = 1molkJ1.17 − 増加することになる。式(214)と式(215)の右辺は全圧に依存
する項ばかりなので，一見，両式が全圧に依存するように見えるかもしれない。しかし，こ
れまで繰り返し述べてきたように ),( °∗ pTiµ も ),( RTcTi °∗µ も全圧に依存しない。右辺第1項の
),( pTi
∗µ は純粋物質の化学ポテンシャルであるから，全圧に対して pRT ln の依存性をもって
いるが[式(180)]，右辺第2項はいずれも全圧に対して pRT ln− の依存性があるので，右辺第
1項と第2項の全圧依存性が相殺し全体としては全圧に依存しないのである。 
 
式(213)右辺第1項の standard function について，「規準関数」と「標準関数」の2通りの日本
語訳があることを紹介したが，両者を用語として厳密に区別する場合1，「規準関数」は，成分 i
の組成を(分圧やモル濃度ではなく)モル分率で表す際に，熱力学関数を与える式中のモル分率に依
存しない(成分 i の純粋状態だけに依存する)項を指す。たとえば，式(181)右辺第1項の ),( pTi∗µ が
これに該当する。一方，「標準関数」は指定された標準状態での純粋な成分 i の熱力学関数であり，
式(177)の ),( °∗ pTiµ および式(200)の ),( RTcTi °∗µ が該当する。なお，規準関数 ),( pTi∗µ は，標準状
態がモル分率1で指定されたときの標準関数でもある。式(214)および式(215)に示したように，標







► 部分モル体積 ),( pTVi  













=  (216) 























と表すことができる[式(58)]。添字の n は微分の際にすべての ni を一定とすること(したがっ
て，xi も一定)を意味している。 ),( pTiµ として式(177), (181), (200)の3つの表現を扱ってき
たので，それぞれを順次，式(217)の右辺に代入してみよう。最初に式(177)を代入すると， 














































となる。右辺第1項は ),( °∗ pTiµ が全圧に依存しないことから0である。右辺第2項については，







































































































































 ),(),( pTVpTV ii














































となり，右辺第1項は ),( RTcTi °∗µ が全圧に依存しないことから0，右辺第2項の微分される関









































































pTVi =),(  (228) 
が得られる。式(228)は式(221)と同じであるから ),( pTVi に関する新しい関係は得られていな





∗ ),(),(  (229) 




・成分 i の部分モル体積は混合物中でも純粋状態でも温度 T と全圧 p だけで決まり，その大
きさは RT/p である。混合物中の成分 i の分圧 pi にも無関係であり，成分の種類にもよら
ない。[式(229)に成分 i 特有の物理量が含まれていない。] 
・成分 i の部分モル体積は混合物中でも純粋状態でも標準状態を指定する物理量にもその単
位にも依存しない。[式(229)に p°や c°が含まれていない。] 
► 部分モルエントロピー ),( pTSi  












−=  (230) 
























































































































































































































































−  (239) 
であるから，式(238)と式(239)を式(237)に代入して 
                                                  
1 ),( °∗ pTiµ は全圧 p に依存しないので，微分時に固定する変数として p を書く必要はないが，微分する際の条件
を明確にするために記しておく。 
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 iii xRpTSpTS ln),(),( −=






































































とするのは誤りである。式(233)で微分されている ),( °∗ pTiµ の p°は温度と無関係であり，式
(238)の ),( pTi∗µ の p は微分の際に固定されているので，式(233)と式(238)式では単純に化学
ポテンシャルの温度による微分のみを考慮すればよかったが，式(241)右辺第1項で微分され
る ),( RTcTi °∗µ は圧力を与える c°RT が微分する変数である温度 T を含んでいるので，圧力に
含まれている Tについても微分を考慮する必要がある(温度による微分の際に全圧 pは固定さ











































































Tx ≡   (245) 
Txy ≡)(   (246) 
RTcpxz °≡′=)(  (247) 
),())(),(( RTcTxzxyf i °≡















































































































































































































































































−°= ∗  (258) 






−°= ∗  (259) 
iii xRpTSpTS ln),(),( −=











−°= ∗  (261) 





RpTSpTS iii ln),(),(  (262) 
iii xRpTSpTS ln),(),( −=











る微分の結果は，式(233) )(分圧 と式(238) )(モル分率 は同じ形であるが，式(253) )(モル濃度 では
異なる形になることに注意する必要がある。 
 















RpTSRTcTS ii ln),(),(  (266) 
という関係が得られ，単位圧力あるいは単位濃度で指定される標準状態での標準部分モルエ






式であり，以下のように熱力学的な関係式から導くことができる。物質量1 mol の純粋な成分 i
に関する熱力学第1, 2法則の式2 
 ∗∗ −= iiiVi VpSTTC ddd  (267) 
は，定温条件下( 0d =T )で次のように変形できる。 





S dd  (268) 



















S lnddd  (270) 
となる。また，理想気体の状態方程式の全微分 
 TRpVVp iiii ddd =+
∗∗  (271) 
に定温条件( 0d =T )を課して得られる 
 iiii pVVp dd
∗∗ −=  (272) 
つまり， 
 ii pV dlndln =
∗  (273) 
を式(268)に代入した次式 
 ii pRS lndd −=
∗  (274) 






−=−° ∗∗ ln),(),(  (275) 
となり，式(265)が得られる。 
 
式(259) ~ (261), 式(262) ~ (264), および式(265), (266)にもとづいて混合理想気体中の成
分 i の部分モルエントロピーおよび標準部分モルエントロピーの特徴を以下にまとめる。 
・部分モルエントロピー ),( pTSi の値は標準状態の指定の仕方や単位には依存しない。 
・部分モルエントロピー ),( pTSi は(部分モル体積とは異なり)組成 xi に依存する。 
[式(259) ~ (261)の右辺にある−Rlnxiが混合エントロピーに対応している。] 
                                                  
1 純粋な状態であれば，部分モルエントロピーとモルエントロピーは等しい。 
2 エントロピーも含めて書いたので第2法則も含まれると考えて，第1, 2法則と記した。 
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・標準モルエントロピー ),( °∗ pTSi , ),( pTSi∗ , ),( RTcTSi °∗ はすべて大きさが異なる。[標準モ
ルエントロピーは標準状態を指定する物理量およびその単位に依存する。] 
・標準化学ポテンシャルの温度 T による微分から1標準モルエントロピーが得られるとは限ら
ない。[式(253)に示したように， ),( RTcTi °∗µ の温度による微分で ),( RTcTSi °∗ は得られな
い。] 
 
► 部分モルエンタルピー ),( pTHi  




















−= 2  (276) 
で与えられる。 
 






























































































































式(276)より，温度 T, 全圧 p である混合気体中の成分 i の部分モルエンタルピーは 
                                                  


































































































































 ),()(),( °−=° ∗∗∗ pTSTTHpT iiiµ  (285) 
であるから[純粋状態では理想気体のエンタルピーは温度のみに依存し，圧力には依存しない













































































 )(),( THpTH ii
∗=  (288) 
が得られる。 
次に，式(181)を式(276)に代入してみよう。代入直後の形は 








































































































 ),()(),( pTSTTHpT iii









































 )(),( THpTH ii

































































































































 ),()(),( RTcTSTTHRTcT iii °−=°













































































−=+−= 0  (300)-2 
となる。式(299)と式(300)を式(295)に代入すると，再び，式(288)と同じ 
 )()(),( THRTRTTHpTH iii
∗∗ =+−=  (301) 
が得られる。3つの化学ポテンシャルの表記から得られた結果[式(288), (294), (301)]はすべ
て 
 )(),( THpTH ii
∗=  (302) 
であるが，右辺が圧力に依存しないので左辺も圧力に依存せず，結局， 
 )()( THTH ii











示したが，式(285), (291), (298)の3式 




),()(),( °−=° ∗∗∗ pTSTTHpT iiiµ  (304) 
),()(),( pTSTTHpT iii
∗∗∗ −=µ  (305) 
),()(),( RTcTSTTHRTcT iii °−=°





► 部分モル内部エネルギー ),( pTU i  
内部エネルギーはエンタルピーを用いて次式 
 pVHU −=  (307) 
で表されるから，温度 T, 全圧 p である混合気体中の成分 i の部分モル内部エネルギーは 
 ),()(),( pTVpTHpTU iii −=  (308) 
で与えられる[部分モルエンタルピーは温度だけの関数であるから )(THi と記す]。式(308)に
式(229)を代入すると， 
 RTTHpTU ii −= )(),(  (309) 
となる。右辺は温度だけの関数であり，圧力に依存しないから，左辺も温度だけの関数であ
る。したがって， 
 RTTHTU ii −= )()(  (310) 
と書くことができる。また，式(303)について述べたように，右辺の部分モルエンタルピーは，
温度が与えられれば混合物中か純粋状態かにもよらないから， 
 )()()()( TURTTHRTTHTU iiii
∗∗ =−=−=  (311) 
が成り立つ。したがって，部分モル内部エネルギーについて 
 )()( TUTU ii



























































































































  ppi =
  RTcpi °=
  
),( pTiµ  ),( °∗ pTiµ  °p
p
RT iln  ),( pTi
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§9 ∆rG(T, p)および平衡定数の全圧依存性(気体) 
































ν  (318) 



























と表すことができる 3。式 (319)は，反応の進行にともなって体積が増加する 4反応
[ 0)( , >∂∂ pTV ξ ]に対して全圧を増加( 0d >p )させると 0d r >∆ G となり，反応が始原系に向
かおうとする傾向が増す5，つまり，反応系の体積を減少させる傾向が強くなることを意味し
ている。逆に，反応の進行にともなって体積が減少する反応[ 0)( , <∂∂ pTV ξ ]に対して全圧を
増加( 0d >p )させると 0d r <∆ G となり，生成系に向かう傾向が増し，やはり体積を減少させ
る傾向が強くなる。平衡状態に至っている反応系の全圧変化に対する応答を考えると，体積
増加反応の場合[ 0)( , >∂∂ pTV ξ ]には，全圧増加にともなって反応が始原系方向に(体積減少





学種によらず RT/p に等しいので[式(18), (19)あるいは式(229)]，式(318)の右辺は， 
                                                  
1 本節での全圧依存性とは温度一定条件下で全圧を変化させること，つまり，体積を変化させた場合の反応系の
変化を対象としている。 
2 ここでは1つの化学反応を考えるから閉鎖系であり，左辺の TpG )( r ∂∆∂ をより厳密に記すと ξ,r )( TpG ∂∆∂ とな
る。熱力学関数 X, Y, Z について，閉鎖系での ξ,)( ZYX ∂∂ は開放系の nZYX ,)( ∂∂ に等しい。 
3 pTV ,)( ξ∂∂ を Vr∆ あるいは∆V と書くと「差」に見えてまぎらわしいので，ここでは Prigogine 流表記を採用
し， pTV ,)( ξ∂∂ のまま表記する。 
4 反応系全体の体積 V は，(反応進行度とともに変化する)組成に依存する部分モル体積 iV により決まるので，
pTV ,)( ξ∂∂ つまり Vr∆ の正・負は反応進行度に依存する。 
5 0d r >∆ G と 0r >∆ G の違いに注意する必要がある。 0d r >∆ G は Gr∆ の値が大きくなることを示しているだけ
であり， Gr∆ が正である(反応が始原系に進行している)ことは意味していない。ここで「傾向」という言葉を用
いたのは，注目している組成で 0)( , >∂∂ pTV ξ の場合に全圧を増加すると反応が始原系に向けて進み始める
( 0r <∆ G )という意味ではなく，全圧増加前に始原系に向けて進行していた反応であれば加圧によってますます
始原系に向けて進むという意味である。逆に，全圧増加前に生成系に向けて反応が進行している場合は，その勢
いが弱まるということであり，全圧増加によって反応の進行方向が一気に反転して生成系に向けて進行し始める
という意味ではない(図9参照)。また，平衡状態では 0r =∆ G であるが， 0)( r =∂∆∂ TpG であるとは限らない。 



























( 0<∆ν )に対して全圧を増すと ( 0d >p )，














よう。 )(TK p と )(TKc は全圧に依存しないから
平衡定数の変化にもとづいて，全圧変化にとも
なう組成変化や反応の進行方向を議論すること
ができない。そこで， ),( pTKx の全圧依存性を
考えてみる。式(189)と式(193)から， 
                                                  
1 図9の場所に本章第5版第3刷(2009年8月23日)以前に図5として描かれていた図は，G(ξ = 1) − G(ξ = 0)の大き
さが °∆ Gr に等しい化学反応[つまり，分子数変化がない反応(∆ν = 0)]を想定しつつ，全圧の変化にともなって平




































p = 200 bar
N2 + 3H2 → 2NH3
 
図9. 322 NH2H3N →+ 反応の系全体のGibbs
エネルギーの反応進行度による変化[全圧(p)
依 存 性 ]. 温 度 723=T  K, 59r =°∆ G  
1molkJ − . 反応開始時物質量： 1N2 =  
mol, 3H2 =  mol. 図8を全圧ごとに分け，
始原系のGibbsエネルギー )0( =ξG を基準
にして描いたもの. 










),(ln µν  (321) 


















































































∂ ∑ ξν  (324) 
が得られる1。反応の進行にともなって体積が増加する反応の場合[ 0)( , >∂∂ pTV ξ ]，全圧増
加( 0d >p )によって 0),(lnd <pTKx ，つまり ),( pTKx が小さくなる方向(始原系に向かう方
向)，言い換えると，体積が減少する方向に反応が進行する。逆に，反応の進行に従って体積
が減少する反応の場合[ 0)( , <∂∂ pTV ξ ]，全圧増加( 0d >p )によって 0),(lnd >pTKx ，つま
り ),( pTKx が大きくなる方向に向かうから，やはり体積が減少する方向に反応が進行するこ
とがわかる。式(324)は Planck2と van Laar によって初めて示された式である。 
 
§10 ∆rG(T, p)および平衡定数の温度依存性(気体) 



































),(r ν  (326) 
                                                  
1 混乱や誤解を避けるために Vr∆ や∆V は用いないことにする。 
2 Planck 定数の Planck である(フルネーム：Max Karl Ernst Ludwig Planck)。彼は1879年に「熱力学の第二
法則について」により博士号(ミュンヘン大)を取得している。黒体輻射の理論や光量子仮説であまりにも有名で
あるが，熱力学に関する業績も多い。 




























[ 0)( , >∂∂ pTS ξ ]2に対して温度を上昇( 0d >T )させると 0d r <∆ G となり3，反応が生成系に
向かおうとする傾向が増す4，つまり，反応系のエントロピーを増加させる傾向が強くなるこ
とを意味している。逆に，反応の進行にともなってエントロピーが減少する反応




































νµν  (328) 




















































ν  (330) 
となるが，式(303)により )(THi∗ を )(THi で置き換えることができ， 
                                                  
1 pTS ,)( ξ∂∂ を Sr∆ あるいは∆S と書くとまぎらわしいので，ここでも pTS ,)( ξ∂∂ のまま表記する。 
2 °∆ Sr の正・負は化学反応式と温度が確定すれば決まるが，反応系全体のエントロピーS は(反応進行度とともに
変化する)組成に依存する部分モルエントロピー iS から決まるので， pTS ,)( ξ∂∂ つまり Sr∆ の正・負は反応進行
度に依存する。 
3 任意の反応進行度ξにおける挙動であり，平衡状態 eξξ = とは限っていない。 
4 圧力依存性において指摘したことと同様に， 0d r <∆ G と 0r <∆ G の意味が異なることに注意する必要がある。








































を得る1。上式は van’t Hoff により初めて示さ
れた式で「van’t Hoff の式」と呼ばれる2。 
反応の進行にともなって発熱する反応の場
合[ 0)( <∂∂ ξH ]，温度上昇( 0d >T )によって，
0),(lnd <pTKx ，つまり ),( pTKx が小さくな
る方向(始原系に向かう方向)，言い換えると，
吸熱する方向に反応が進行する。逆に，反応の
進 行 に 従 っ て 吸 熱 す る 反 応 の 場 合
[ 0)( >∂∂ ξH ]，温度上昇( 0d >T )によって，















                                                  
1 多くの成書が pTH ,)( ξ∂∂ を Hr∆ あるいは∆H と書いているが，「差」と勘違いする可能性があるので，ここでは
pTH ,)( ξ∂∂ のまま表記する。特に，∆H は単位 J をもつように見えるので危険である。 
2 平衡定数の温度依存性を測定し， Kln 対1/T をプロットしたものは van’t Hoff プロットと呼ばれる。
])1(ln[ TKR ∂∂−  = )ln(2 TKRT ∂∂ であるから，このプロットを直線回帰して勾配に R− をかけると観測した
化学反応の °∆ Hr または °∆ Ur が得られる( °∆ Hr と °∆ Ur のいずれが得られるかについては後述)。ただし， °∆ Hr
も °∆ Ur も温度の関数なので，van’t Hoff プロットは厳密には直線ではない。 
3 °∆ Hr は温度に対して一定ではないが，温度依存性は °∆ Gr に比べてかなり小さい。 °∆ Hr  = −103(600 K), 










































T = 600 K
N2 + 3H2 → 2NH3
 
図10. 322 NH2H3N →+ 反応の系全体のGibbsエ
ネルギーの反応進行度による変化(温度依存
性). 全圧 400=p  bar, 反応開始時物質量：
1N2 =  mol, 3H2 =  mol. °∆ Gr  = 
)K600(4.31 , )K723(0.59 , )K800(0.77  
1molkJ − , 平衡点は eξ  = )K600(79.0 , 






∆= ν  (333) 
















































最後に， )(TKc の温度依存性についても見ておこう。式(194)と式 (208)から )(TKc と

























∆= ν  (337) 

































































νν  (340)-2 
                                                  









ν  (340)-2 



















































れまでにも繰り返し述べたが，圧平衡定数 )(TK p は全圧に依存しない。しかし，(定温条件で)
全圧の変化に対して反応系の成分組成 }{ ix が変化しないわけではなく，圧平衡定数 )(TK p が
一定値に維持されるように組成が変化する。このことは，表3において， 0])(ln[ =∂∂ Tp pTK




2 気体の濃度平衡定数 cK による van’t Hoff プロットは pTH ,)( ξ∂∂ (つまり °∆ Hr )ではなく， °∆≡∂∂ UU VT r,)( ξ
に直接関係している点に注意する(理由は後述)。 
表3. 気体反応の反応 Gibbs エネルギーおよび平衡定数の圧力依存性と温度依存性 








































































































































































(注) )( ξ∂∂X は，特定の反応進行度ξにおける物理量 X の反応進行方向への勾配(微係数)であるが，∆rX また
は∆X と書かれることもある[例： HH pT r,)( ∆=∂∂ ξ や UU VT r,)( ∆=∂∂ ξ など]。 )( ξ∂∂X の意味で書か
れた∆rX は2点の反応進行度での差ではなく，1点の反応進行度における勾配である。 
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であるのに対して， 0]),(ln[ ≠∂∂ Tx ppTK となっていることに対応している。同様に，定温
条件で成分濃度が変化しても濃度平衡定数 )(TKc は変化しないが ),( pTK x は変化する。一方，
温度変化に対して不変な平衡定数はなく，すべての平衡定数が温度依存性を示す。また，圧
力依存性に関しては，∆rG も ),( pTK x も体積変化 pTV ,)( ξ∂∂ が決め手になるが，温度依存性
の方は，∆rG がエントロピー変化 pTS ,)( ξ∂∂ で決まるのに対し， ),( pTK x や )(TK p はエンタ
ルピー変化 pTH ,)( ξ∂∂ が決め手となっており，一見異なる因子に支配されているように見え
る。しかし，以下のように考えれば同じ因子が支配していることがわかる。Gibbs エネルギー






=  (343) 
















































































































が成立する[式(346)は，ξ = ξe で成り立つ dS = (dq/T)p = dH/T を式(327)に代入しても得ら
れる]。式(346)は，式(327)とは違い，平衡状態(ξ = ξe)に対してのみ有効な式であるが，物理
的には次の意味をもっている。平衡状態においてエンタルピー変化が負[ 0)( , <∂∂ pTH ξ (発
熱)]の場合，平衡状態にある系の温度を上昇させる( 0d >T )と 0d r >∆ G となる。温度上昇前
は 0r =∆ G (平衡)であるから，温度上昇後は 0r >∆ G ，つまり反応は始原系方向(吸熱方向)に
進行することになる。逆に，平衡状態においてエンタルピー変化が正[ 0)( , >∂∂ pTH ξ (吸熱)]




を見ると，エンタルピー変化がゼロ[ 0)( , =∂∂ pTH ξ ]であっても，エントロピーが変化する反
                                                  
1 出発点が同じであるから結論が同じでなければマズイ。 
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応であれば[ 0)( , ≠∂∂ pTS ξ ]，温度変化によって反応が進行(平衡点の反応進行度が変化)しう
ると考えてしまうかもしれない。しかし，エンタルピー変化がゼロ[ 0)( , =∂∂ pTH ξ ]で平衡
[(∂G/∂ξ)T,p = 0]に至っていれば，式(344)から 0)( , =∂∂ pTS ξ であることになり1，結果的に，




- - - - - - - - - - - - - - - - - - - - (ここから疑問) - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - 
 












































































































- - - - - - - - - - - - - - - - - - - - (ここまで疑問) - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - 
 
上記の疑問への回答を考える前に，疑問の中身を分析しておこう。式(328) ~ (332)により，
                                                  
1 逆に， 0)( , =∂∂ pTH ξ かつ 0)( , ≠∂∂ pTS ξ という条件を満たしつつ平衡状態 0)( , =∂∂ pTG ξ に至ることはでき
ない。 
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気体反応について Kx の温度依存性を導き，Kx と Kc の関係[式(336)]を利用して Kc の温度依
存性を式(338) ~ (342)で導いた。その式変形を追跡すれば Kc の温度依存性(lnKc の温度 T に




T に由来しており，この T は式(336)の右辺の係数の中にある温度 T からきている。さらに式
(336)の中の T は式(208)で Kc と Kp の間の関係を導く際に RTcp ii ee = という置き換えによっ
て導入された T，つまり，理想気体の状態方程式中の T ということまではわかる。しかし，
これでは cK の温度依存性が∆rH°ではなく∆rU°につながる理由をきちんと理解できたとはい
えないので2，別の角度から考えてみることにしよう。 










を付けて G が∆rG になると，式(43)により∆rG が化学ポテンシャルµi とつながる。 Gr∆ は量
論数νi を重みとして付けたµi の和であるから，∆rG の“構成員”であるµi の挙動を直接追跡
すれば，操作の本質が見えてくるはずである。化学ポテンシャルの表現(式)は標準状態の指定
の仕方によって異なり，3種の標準状態「圧力 bar1 」「分率 1」「濃度 1 mol dm−3」それ






RTpTpT iii ln),(),( µµ  (352) 






RTRTcTpT iii ln),(),( µµ  (354) 
次に，∆rG に「°」を付けて標準状態を扱うことを“宣言”すると，式(352) ~ (354)の右辺第
2項はすべて0となり，右辺第1項の標準化学ポテンシャルだけを考慮する状況となる。式
(348)の微分は，化学ポテンシャルについては，式(352) ~ (354)の右辺第1項をそれぞれを温
















  (355) 



















































































































辺に量論数νi をかけて i について和をとり，和と微分の順番を入れ替えると，左辺は 





























































ν  (361) 
 
となり，右辺は 




















































が得られるが， )()( THTH ii =∗ [式(303)]より， 
                                                  
1 「T で割るくらいの変形は書かなくてもわかる！」と叱らないでください。 
2 ほとんどの読者は，すでに「疑問」への回答が見えたであろう。 






















































同様に，式(359)の両辺にνi をかけて i について和をとると，左辺は 


















































































































































ν  (368) 




























−=−=− ∑∑ ξνν  (369) 





















































                                                  
1 ∗iH は成分 i の標準部分エンタルピーであり，プリムソル記号を使えば iH と書くことができるから， ∗Σ iiHν  ≡ 

iiHνΣ  = pTH ,)( ξ∂°∂  = °∆ Hr である。 




iH を ∗iU に置き換える要因となった RT は，式(253)の右辺に現れた R に由来している。つ
まり，標準状態として単位濃度を指定された成分 i の圧力 c°RT が温度に依存する量であると
いうことが式(371)が式(348)と異なる根本要因である。[読みが鋭い読者は，式(253)が式(233)




























































































式(372), (373), (374)は，それぞれ式(335), (332), (342)と同じものなので，類似の式変形を繰
り返しているだけの印象をもたれるかもしれない。しかし，式(335), (332), (342)は xK の温度依
存性(のみ)を利用した導出[式(328) ~ (342)]であり，式(372), (373), (374)は，標準化学ポテンシャ







と°」を付けただけの式(348)は標準状態を「圧力 1 bar」または「分率 1」と規定する場合





                                                  
1 「°」は小さな記号であるが，「°」が付くことによる物理的な意味の変化は甚大である。 
2 Gibbs エネルギーは，標準状態によっては温度だけでなく圧力(全圧)の関数にもなり，混合によって混合 Gibbs
エネルギーが生じるから，「°」を付けるのは危険な操作である。一方，エンタルピーと内部エネルギーは，理想

















































r  (377) 















∂ rln  (378) 
が得られる。したがって，反応進行にともなって体積が増加する反応( °∆< Vr0 )の場合，圧力増
加( pd0 < )により 0lnd <K ，つまり K が減少して始原系方向(＝体積が減少する方向)に反応が進
行する。 




けることで標準 Gibbs エネルギー∆G°が得られると考えてしまいがちであるが，圧力 °p や濃度 °c







Atkins は文献18，pp.347 ~ 348で van’t Hoff 式について，次のように記している。 
- - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - -  
ひとつ大事な補足がある。ファントホッフの式で気体反応を扱うとき，平衡定数は( cK ではな
く)本来の K とする。濃度平衡定数 cK の温度変化を知りたいなら，(12)式を使い，ある温度での cK
を K に換算してから，ファントホッフの式を使って別の温度での K を求め，再び(12)式を使って
cK に戻す。 





































=  (380) 
式中の rn∆ は本書の ν∆ と同じものである。式(380)は本書の式(208)に対応するから，式(380)の
左辺の K は圧平衡定数 pK である。文献18が，式(379)の平衡定数に cK を代入するのではなく，
式(380)により，一旦， cK を pK に変換してから，式(379)に代入するという(やや複雑な)指示を
しているのは，気体の濃度平衡定数の場合には，式(379)の °∆ Hr を °∆ Ur に置き換えなくてはな










 ppTVpT ii d),(),(d
∗∗ =µ  (381) 
の両辺を単位圧力 p°から任意の圧力 p まで積分する際，部分モル体積 ),( pTVi∗ の圧力依存性
が必要となる2。(理想)気体の場合は，圧力と体積の間に反比例[ pRTpTVi =∗ ),( ]という明確
な相関があるため， ),( pTVi∗ の圧力依存性を考慮できたが，液体や固体の体積の圧力依存性
は気体よりもはるかに小さいので， ),( pTVi∗ を近似的に定数[ ),(),( °≈ ∗∗ pTVpTV ii ]とみなす
ことができる。つまり，積分結果は 
 )(),(),(),( °−⋅°=°− ∗∗∗ pppTVpTpT iii µµ  (382) 
となり，この式が化学ポテンシャルの圧力による変化を与える。たとえば，純粋な液体の水
(H2O)の25 ℃, 1 bar(= 105 Pa)下での(部分)モル体積 ∗ )l(OH2V  = 
610053.18 −×  m3 mol−1
が圧力に依存しないと仮定すると，100 bar(= 107 Pa = 98.7 atm)まで圧力を増加させた場
合の化学ポテンシャルの変化は， 
)bar1,K298()bar100,K298( O(l)HO(l)H 22
∗∗ − µµ  (383)-1 







RTpTpT ii ln),(),( µµ  (384) 
                                                  
1 ここでは，変数も明示する。 
2 1成分系の相変化の場合，いずれの相も純粋状態なので「 ∗ 」は書かなくてもよいが，表記の一貫性という意味
で付記する。 










ln)K298)(molKJ3145.8( −−− ×==  (385)-2 
となり，気体の化学ポテンシャルの圧力依存性が凝縮相に比べて圧倒的に大きい(約60倍)こ
とがわかる。また，標準化学ポテンシャルの計算に使用する標準生成 Gibbs エネルギー∆fG°
は多くの物質について 310~10±  1molkJ −  = 64 10~10±  1molJ − 程度の大きさである
から1，凝縮相の場合，圧力が100 bar 変化しても化学ポテンシャルが高々数%しか変化しな
いことを意味している。したがって，凝縮相物質の場合は，極端に高圧な条件でない限り，
),(),( °≈ ∗∗ pTpT ii µµ とみなすことができる。 
2種類以上の物質の混合溶液を考える前に，純粋な物質の気体と液体の間の相転移に関する
平衡(相平衡)を扱うことにする。§6で例を挙げた次の相転移反応 
 ←→ )g(OH)l(OH 22  (386) 
(l は液体，g は気体の意味)の左辺(水)は凝縮相の純粋な物質であるから，その化学ポテンシャ







RTpTpT ln),(),( gg µµ  (387) 
と表すことができる。始原系の H2O(l) 1 mol から反応(相転移)が開始したと考えると，化学
反応式(98)の場合と同様に，反応進行度ξ(単位：mol)の時点で H2O(l)が ξ−1 , H2O(g)がξ存在


























RTpTpTpTG ln)],(),([),()( lgl  (389) 
                                                  
1 温度298 K での )l(OH2 の標準生成 Gibbs エネルギー 298fG∆ は−273.14 1molkJ − である。 
2 右辺第1項は単位を正確に示すならば ),()mol1( l pT∗⋅ µ となる。 
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とすると，G(ξ)対ξプロットはξ = 0で常に ),()mol1( l pT∗⋅ µ をとり，混合の効果がないから，























を得る。平衡条件∆rG = 0を満たす p を p∗と書くと(p*は考えている温度での水の蒸気圧1)，
ある温度での G(ξ)対ξプロットは ∗= pp のとき水平， ∗> pp で正の勾配， ∗< pp で負の勾配
を示す直線になる。この様子を描いたものが図11である。 
 ),(),()( lgr pTpTTGp
∗∗ −°=∆ µµ  (391) 








  (392) 
が得られる。上式は，標準反応 Gibbs エネルギーから蒸気圧が(あるいはその逆)が計算でき
ることを意味している。25 ℃での熱力学データ )K273(r pG∆  = +8.56 kJ mol−1を式(392)
に代入して p*を計算すると p* = 0.0316 bar が得られ，実測値0.0317 barとよく一致する。
また， )(ln)(r TKRTTG pp −=∆  の関係から， 
                                                  
1 平衡蒸気圧あるいは飽和蒸気圧とも呼ばれる。 


















∆rG = 0 (p = p*)
∆rG > 0 (p > p*)
∆rG < 0 (p < p*)
µl*
 
図11. OH2 の相転移反応のGibbsエネルギー変化(定温条件). 








TK p )(  (393) 




















 e )g(OHr 2
ln),( xRTpTGx −=∆
∗  (395) 
となるが， 1e )g(OH2 =x であるから， 0),(r =∆
∗pTGx
 ，つまり， 
 1),( =∗pTKx  (396) 




























となることからも得られる。平衡状態では常に 1),( =∗pTKx が成り立つから，同式は温度 T









                                                  
1 結局のところ，Clapeyron−Clausius の式は気体の圧平衡定数の温度依存性を表しているにすぎない。なお，
Clapeyron の式 VSTp trstrsdd ∆∆= (trs は相転移を意味する)との混同を避けるために，名前の順番を逆にし
て Clausius−Clapeyron の式と呼ばれることも多い。 
2 言い換えると，モル分率が常に1である。 
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であることより d∆rG > 0, つまり，始原系(水)を生成する方向に反応が進行し，結果的に，
圧力増加を抑える方向に反応が進行する。このとき，水と水蒸気の量関係が変わるが，新し
い平衡状態に至ったときの水蒸気圧は(定温条件なので)もとの圧と同じであるから ∗p (＝今
の場合 )(TK p 自身)に変化はない，つまり， )(TK p が圧力に依存しないことは維持されている。
一方， ),( ∗pTKx は常に1であり，T にも ∗p にも依存しないが， 1),( =∗pTKx が与える関係




モルエントロピーが大きいので，式(327)の右辺は負になり，温度上昇( 0d >T )に対して d∆rG 
< 0, つまり生成系(水蒸気)を生成する方向に反応が進行する。式(334)で ),( pTKx と )(TK p の
温度依存性が同じであることを示したが，ここで扱っている系では常に 1),( =pTKx となり，
),( pTKx は温度にも圧力にも依存しない[ 1),( =pTKx は T と p の関係式を与える]。一方，
)(TK p の温度依存性は式(332)の ),( pTKx を )(TK p に置き換えた形になり，水の蒸発は吸熱
反応あるから，式(332)の右辺が正であり，温度上昇によって )(TK p が増加する。つまり，生
成系(水蒸気)を生成する吸熱方向に反応が進行し，温度上昇の効果を減じることがわかる。 
では，非平衡系を扱うとどのようになるであろうか。たとえば，25 ℃での蒸気圧よりも低
い水蒸気だけを容器に入れた状態は，式(91)において ip (＝現在の議論の p)が常に ∗p より小
さい状態であり， ∗< pp より ln(Q/Kp) = ln(p/p*) < 0であるから 0r <∆ G となる。したがっ
て，右辺物質しかない状態で，さらに反応が右辺に進行しようとすることになるから，左辺
物質(始原系＝水)が現れることがない。逆に蒸気圧よりも高い水蒸気を容器に入れると(平衡
状態の系を圧縮して加圧したのと同じ意味である )，大小関係が逆転して pp <∗ より
ln(Q/Kp) = )ln(
∗pp  > 0となるから 0r >∆ G になる。したがって，反応は始原系(水)に向け
て進行し，水の生成により水蒸気の圧力が低下し， ∗= pp になったとき∆rG = 0となるため
反応(相変化)が停止して平衡状態になり(水蒸気は平衡圧になる)，p が ∗p より低下することは
ない。ただし，系の圧力を常に蒸気圧よりも高い状態に保ち続けると1，水蒸気はすべて水に
なり完全に反応は始原系に移行する。完全に反応を左辺または右辺に片寄らせることができ









化学ポテンシャルを表すことを考えよう。ある温度 T で物質 iの純液体が物質 iを含む気体(全








RTpTpT iii ln),(),( ,g,l µµ  (400) 
が得られる( ∗ip は温度 T での液体 i の飽和蒸気圧)。一方，物質 i 以外の物質も含まれている混
合溶液がその蒸気(混合蒸気)と平衡にあり，混合蒸気(全圧は p)中の気体 i の分圧が pi である






RTpTpT iii ln),(),( ,g,g µµ  (401) 
と書くことができる。混合溶液中の物質 i と混合蒸気中の物質 i が平衡であれば，混合液体






RTpTpT iii ln),(),( ,g,l µµ  (402) 




















RTpTpT lnlnln),(),( ,l,l µµ  (403) 










RTpTpT ln),(),( µµ  (404) 





                                                  
1 液体の成分は物質 i のみであるが，気相の方は物質 i 含む混合気体(全圧は p)と考えてよい。 
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 )aq(OH)aq(HO(l)H2
−+ +←→  (405) 
なる平衡状態にある。熱力学データ(298 K)は，  )l(OHf 2G∆  = −237.14 
1molkJ − ,  +∆ HfG  = 
0 1molkJ − ,  −∆ OHfG  = −157.25 
1molkJ − であるから1，∆rG° = +79.89 1molkJ − と
なる。これを， )exp( r RTGKc °∆−= に代入して平衡定数 Kc = 141000.1 −× を得る。これは，
「水のイオン積」と呼ばれるもので，純水中の[H+]と[OH−]の積の値として知られており Kw = 
[H+][OH−] = 141000.1 −× と書かれる2。これと電荷の中性条件[H+] = [OH−]から，[H+] = 







=cK  (406) 
であるから，[H+][OH−] = Kc[H2O]となるはずであり，[H2O] = 55.6 3dmmol − を考慮する










まず，溶媒の化学ポテンシャルについて考えよう(以下では，溶媒を A，溶質を B と記す)。
基本になるのは式(404)である。同式の右辺第2項の対数真数部にある ∗AA pp [式(404)の物質










x  つまり， AAA xpp ⋅= ∗  (407) 
が成り立ち，xA の全域(xA = 0 ~ 1)でこの関係が成り立つ溶液を理想溶液5と呼ぶ。式(407)
                                                  
1 )l(OH2 の標準状態は1 bar での純粋状態であり， )aq(H+ と )aq(OH− の標準状態は水中での濃度 3dmmol1 − で
ある。 
2 wK の値は定義ではなく実測値であり，正確な値は 14100008.1 −× である。 
3 実は，すべての溶質について Henry の法則が成立すれば，同時に，溶媒について Raoult の法則が成立する。 
4 Henry の法則が成立するということは，溶質分子間の相互作用が無視でき，溶質1分子と相互作用するのが周囲
の溶媒分子のみという無限希釈の状況を意味している。 
5 理想混合溶液とも呼ばれる。なお，溶媒，溶質のいずれについても Raoult の法則が成り立つ場合を完全溶液と





AAA ln),(),( xRTpTpT +=
∗µµ  (理想/溶媒/モル分率) (408) 
を得る。現実のほとんどの溶液について，xA = 0 ~ 1の全域で式(407)は成立せず，xA の低下
(溶質濃度の増加)とともに pA と xA の直線関係はくずれ(図12)，同時にµA と lnxA の直線関係
もくずれる。この理想的挙動からのずれ(＝非理想性)を表すために活量係数と呼ばれる因子γA
を導入し， 
 AAAA ln),(),( xRTpTpT γµµ +=
∗  (409) 
と書く。当然ながら，γA は xA に依存する。また，理想溶液に近いほどγA は1に近い。式(409)
の右辺第2項の対数真数部を活量 aA と呼び1 












できる2。混合溶液中にモル分率 xA で含まれている物質 A の混合蒸気中の圧力 pA を測定し，
その温度での純物質Aの蒸気圧 ∗Ap との比をとれば混合溶液中の物質Aがモル分率 xAである
ときの活量 aA が得られる。さらに，その活量 aA の値とモル分率 xA との比をとれば混合溶
液中の物質 A の活量係数γA を決定することができる[要するに，xA と pA の実測値(図12の実
線)があればよい]。活量を使えば，非理想溶液の溶媒の化学ポテンシャルを 
AAA ln),(),( aRTpTpT +=
∗µµ  (非理想/溶媒/モル分率) (412) 
と表すことができる。溶媒は溶質濃度が低いほど理想的に振る舞い3，無限希釈極限4 )1( A →x
において式(408)が成立するから，xA → 1のとき，aA → xA, つまりγA → 1となる。通常は(＝
IUPAC の推奨では)，圧力1 bar のもとでの5純粋液体(xA = 1)を溶媒の標準状態にとる(純粋
状態でのみ標準状態を指定し，モル濃度( 3dmmol − )や質量モル濃度6( 1kgmol − )が指定され
                                                  





(ideal reference system)と呼ぶ。 
4 この「希釈」は溶質が希釈されるという意味である。 
5 凝縮相の化学ポテンシャルの圧力依存性は非常に小さいが，まったく依存しないわけではないので基準とする
圧力を決めておく必要があり，通常，その圧力を1 bar にとる。 
6 単位溶媒質量あたりの溶質の物質量により表される溶質の濃度。通常，溶媒1 kg あたりの溶質の物質量(単位：
mol)で表されるので，単位は 1kgmol − となる。 
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ることはない)。したがって，溶媒の標準化学ポテンシャルは ),(A °∗ pTµ である1。ただし，前
述したように，凝縮相物質の化学ポテンシャルの圧力依存性は非常に小さいので，任意の圧
力 p での化学ポテンシャル ),(A pT∗µ について )(),(),( AAA TpTpT ∗∗∗ =°≈ µµµ と考えてよい。 
次に，溶質の化学ポテンシャルについて考えよう。溶質の場合も基本式は式(404)である(物
質名 i を B に置き換えればよい)。溶質の理想的な挙動は「Henry の法則」に従う2ことであ
り，このとき，混合蒸気中にある溶質の蒸気の圧力が溶質のモル分率に比例する。これを式
で表すと， 
 BBB xkp ⋅=  (413) 
となる。比例定数 kB は Henry の定数と呼ばれ，圧力の単位をもつ定数であり，実測して得
た pB 対 xB プロットの xB = 0での接線を補外した xB = 1での pB の値(単位：圧力)である




































RTpTpT µµ  (415) 
を定義すると，理想希薄溶液中の溶質の化学ポテンシャルを 
BBB ln),(),( xRTpTpT +=
µµ  (理想希薄/溶質/モル分率) (416) 
と書くことができる。標準化学ポテンシャルは xB = 1の状態で定義されるが，この標準状態
は「溶質分子の周囲は無限希薄溶液と同じ状態かつ xB = 1」という現実には存在しない架空
の状態であることに注意しておく必要がある3。溶質の場合も，現実の溶液では， 1~0B =x
の全域で式(413)は成立せず，xB の増加(溶質濃度の増加)とともに式(413)で計算される pB と
実測の pB は一致しなくなる(図12)。溶質についても，理想的挙動からのずれ(＝非理想性)を
表すために活量係数γB を導入し， 
 BBBB ln),(),( xRTpTpT γµµ +=
  (417) 
                                                  
1 純粋な物質 i の固体の化学ポテンシャルも ),( °∗ pTiµ である。 
2 溶媒が Raoult の法則に従い，溶質が Henry の法則に従う溶液を理想希薄溶液と呼ぶ。 
3 Moore の言葉を借りると「溶質 B が溶媒 A 中に無限に希釈した溶液中で示す性質をそのまま純粋な B のとき
)1( B →x にももっている状態」(文献5，p.313)である。“現実には存在しない状態”という表現がややわかりに
くいが，無限希釈域 )0( B ≈x の値から )1( B =x に補外した値は存在するという意味である(図12)。 
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と書く。活量係数γB も xB に依存する。上式の右辺第2項の真数部を溶質の活量 aB と定義す
る。 
 BBB xa γ=  (418) 
溶質は溶液の濃度が低いほど理想的に振る舞い，無限希釈極限(xB → 0)において式(416)が成








a γ==  (419) 
式(419)は Henry の定数 kB に Raoult の法則での ∗Ap の役割を担わせていると見ることもで
きる。式(411)から溶媒の活量および活量係数が決定できたように，式(419)から溶質の活量
および活量係数を決定することができる。特定の溶媒に対する溶質の Henry の定数 kB は入
手することができるから，xB が既知の溶液の物質(溶質)B の蒸気中の圧力 pB を測定すれば，
そのモル分率 xB での aB およびγB を決定することができる。活量を使えば，非理想溶液中の
溶質の化学ポテンシャルを 
                                                  
1 溶媒は 1A →x で規準系となり，溶質は 0B →x で規準系となるようにとっている。この規準系のとり方を非対




























pi = ki xi





図12. 混合溶液の蒸気中の物質 i の圧力と溶液中の物質 i のモル分率 ix の関係. 




BBB ln),(),( aRTpTpT +=
µµ  (非理想/溶質/モル分率) (420) 
と表すことができる 
溶液中の溶質濃度は，多くの場合，分率よりもモル濃度(mol dm−3)で表されるので，ある
モル濃度での溶質の化学ポテンシャルを表す式を得るためには分率 xB とモル濃度 cB の関係
































==  (422) 







c ≈  (423) 







































+≡ µµ  (426) 





RTpTpT c BBB ln),(),( µµ  (理想希薄/溶質/モル濃度) (427) 
                                                  
1 正しくは，溶媒の部分モル体積 AV の逆数である。 
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により表される[ )(B Tcµ の中に溶媒のモル濃度 cA が入っているから，当然，溶媒の種類が変わ
ると )(B Tcµ の値は変わる]。c°は通常，1 mol dm−3にとる。つまり，式(427)は溶媒 A 中での
モル濃度1 mol dm−3を標準状態として指定したモル濃度 cBの溶質 B の化学ポテンシャルで
ある。標準化学ポテンシャルは標準生成 Gibbs エネルギー∆fG°で置き換えればよい。式(416)
中の標準化学ポテンシャル ),(B pTµ [式(415)]に対応する標準生成Gibbsエネルギーをデータ








ac BBB γ  (428) 
を定義し， 















xx =  (430) 
ここで，MA は溶媒分子のモル質量(kg mol−1)である。これより， 
 ABAB xmMx =  (431) 
が成立する。希薄溶液であれば xA ≈ 1であるから，式(431)は近似的に 
 BAB mMx ≈  (432) 
と書くことができる。これを式(416)に代入すると， 







µ  (433)-2 
となるから，単位質量モル濃度での標準化学ポテンシャル 
                                                  
1 たとえば，水溶液中でのイオンの標準生成 Gibbs エネルギー )K15.298(f °∆ G の数値は化学便覧や物理教科書
の巻末の数表等に掲載されている。 
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RTpTpT m BBB ln),(),( µµ  (理想希薄/溶質/質量モル濃度) (435) 
を得る。これが，溶質 B の質量モル濃度1 mol kg−1を標準状態に指定する場合の化学ポテン
シャル表記である。 ),(B pTmµ の中に溶媒分子のモル質量 MA が入っているから，溶媒の種類







am BBB γ  (436) 
を定義して，次式 
mm aRTpTpT BBB ln),(),( += µµ  (非理想/溶質/質量モル濃度) (437) 
により非理想溶液中の溶質の化学ポテンシャルを表すことができる。 
なお，式(419), (428), (436)に現れている活量係数γB はすべて等しい値になることに注意
する必要がある[式(420)に(419), 式(429)に(428), および式(437)に(436)を代入したものが
すべて ),(B pTµ に等しいことより確認できる]。ただし，3つの活量係数が等しいことは，希
薄溶液という前提にもとづいており，濃厚な溶液では3つの活量係数は異なる。 
 
式(418), (428), (436)それぞれの活量係数 Bγ は，一見，すべて異なったものに見えるが，希薄
溶液の場合にはすべて同じになることを，これまでに示した式にもとづいて確認しておこう。式
(420), (429), (437)は同じ ),(B pTµ を表しているから， 











































RTpTc BBB ln),( γµ  (438)-4 
  )ln(),( BABB mMRTpT γµ +=











RTmMRTpT BBAB ln)ln(),( γµ












RTpTm BBB ln),( γµ  (438)-7 

































































RTcc µµµ  (439)-3 
となる。式(439)-3の右辺第1 ~ 3項の和は，反応式(405)の標準反応 Gibbs エネルギー∆rG°
を与えるから， 
 ∗−+=°∆ −+ OHOHHr 2





















RTGG  (441) 


































と書け，これに希薄条件 1OH2 ≈x を適用すると 
 )()(
OHH









を得る。見かけ上，濃度の積であるが，c° = 1 mol dm−3であるから，Kc 自体は無次元であ
る1。平衡定数に[H2O]が現れず，[H+]と[OH−]だけで平衡定数が与えられるので，Kc だけ見
ると H2O が無視されているように見えるが，平衡定数 Kc を与える∆rG°には，式(440)から
わかるように H2O の標準化学ポテンシャル  OH2µ が含まれているので，H2O が無視されてい
るわけではない。∆rG°は各物質の標準生成 Gibbs エネルギー∆fG°から計算することができる
が，その際，それぞれの物質の標準状態での生成 Gibbs エネルギーを使う必要がある。先に
示した∆fG°は，H2O に関しては，温度25 ℃，圧力1 bar における純物質の値であり，H+お




−+ +←→  (445) 
と書くこともある(自己プロトリシスと呼ぶ)が，この場合も，溶媒である H2O のモル分率 xA
は 1A ≈x であるから，Kc は反応式(405)の場合とまったく同じになる(つまり，式(445)の平
衡定数 Kc は水のイオン積 Kw と同じものになる)。また，酸(HA)の電離過程 
 )aq(A)aq(OHO(l)H)aq(HA 32
−+ +←→+  (446) 







]A][OH[ 3  (447) 
の形に書かれることになる。難溶性の塩の溶解度を示す際には溶解度積が用いられるが，そ
の場合も， 
 )aq(B)aq(A)AB(s −+ +←→  (448) 
に対して，塩 AB(s)の標準状態が純粋固体にとられ，先の H2O についての議論同様，平衡定
数に塩 AB(s)の濃度は現れず[そもそも AB(s)の濃度を決めようがない]，Kc = [A+][B−]として
与えられる平衡定数が溶解度積と呼ばれているのである[式(444)-2でH2Oについて述べたの
と同様に，Kc = [A+][B−]という結果が AB(s)を“無視”しているように見えるが，標準反応
Gibbs エネルギー∆rG°の中に AB(s)の標準化学ポテンシャル ∗AB(s)µ が含まれているから，
AB(s)を無視しているわけではない]。 
以上のことから(正しくない)式(406)の意味を見直すと，式(406)は溶媒である H2O を溶質
と同じように xA → 0で理想的な挙動をすると考え，その標準状態を濃度1 mol dm−3で指定
していることになる。標準状態をどうとるかは自由であるが，溶媒が xA → 0で理想的な挙動
を示すと考えたり，溶媒である H2O の標準状態を濃度 3dmmol1 − で規定するのはきわめて
                                                  






平衡定数と聞いて，杓子定規に K = ][][ 始原系生成系 という比をとることがいかに危険なこ
とであるかが理解できたであろう2。水のイオン積に関して式(406)を示し，「 ]OH[ 2 は定数と












=cK  (449) 
と書き， ]OH[ 2ca KK = により酸解離定数を定義する解説を見かけることが多いが，これは誤り
である4。また，酸解離定数の数値を集めたデータ集に， 74.15)OH( 2a =pK , 74.1)OH( 3a −=+pK
という数字が掲載されていることがある。 aa log KpK −= であるから，これらの数値はそれぞれ，
1674.15
2a 1082.110)OH(
−− ×==K および 5510)OH( 74.13a ==+K に相当する。 OH2 の酸解離反
応は 
 )aq(OH)aq(OHO(l)HO(l)H 322




−=K ，つまり， 0.14)OH( 2a =pK でなければならない。それにもかかわらず，


















K  (451) 
と考えるからである。これは，反応式左辺の2つの OH2 のうち一方の OH2 は溶質(酸)であり，も
う一方の OH2 は溶媒であるという考え方にもとづいているが，溶液中のまったく同じ化学種
( OH2 )の一方を溶質(モル濃度で記述5)，他方を溶媒[活量(モル分率)で記述]として扱うことは，溶
                                                  
1 Moore は「正確な標準状態をはっきり理解しないで，溶液中の反応の °∆G の値を用いるのは愚かなことである」
(文献5，p.317)とまで言い切っている。 




オン +4NH の電離 
← +→+
++









であり， ]OH[ 2K を aK (酸解離平衡定数)とするという記述があるが，これは，熱力学的には正しくない。 
5 反応式中のまったく同じ化学種について異なる標準状態を適用することは，熱力学的には受け入れられない取
扱いである。また， OH2 (溶媒)の化学ポテンシャルをモル濃度で表すことは， OH2 の標準状態をあまりにも非
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液平衡の熱力学の記述に矛盾した取扱いである1。また， +OH3 についても，酸解離反応は 
 (aq)OH)l(OHO(l)H(aq)OH 3223















K  (453) 
















K  (454) 
とした結果( 74.155log −=− )である。これは，式(452)の左辺の OH2 を溶媒，右辺の OH2 を溶質







































































































                                                                                                                                                           
現実的な濃度 3dmmol1 − とすることを意味しており，熱力学的に受け入れられない。 
1 文献17は，この熱力学的に受け入れがたい取扱いが生じた原因や誤った数値が広まってしまった歴史的経緯を
詳細に記し，特に有機化学分野に広まっていることを指摘している(organic chemists have been the main 
supporters と表現している)。また，非熱力学的な取扱いにもとづく値[ )OH( 2apK  = 15.74と )OH( 3a +pK  = 
−1.74]が化学の教科書と文献から追放されることを熱望する，と強い口調で述べている。 
2 Green book 第3版(文献2)は分母の °m を含まない形の iim mK ν)( eΠ= を「質量モル濃度に基づいた平衡定数」
(molarity basis equilibrium constant)と呼んでいる。 
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また，式(432)の関係を式(455)に適用して，平衡定数間の関係 































 )(),(),(),( °−⋅°=°− ∗∗∗ pppTVpTpT iii µµ  (460) 
と，本節で示した溶液中の成分 A の化学ポテンシャル[式(412)]に ),(),( AA pTpT ∗≈ µµ , 
),(),( AA °≈
∗∗ pTpT µµ という近似を適用して得られる 
 AAA ln),(),( aRTpTpT =°−
∗∗ µµ  (461) 
を等しくおいて得られる 
 )(ln AA °−= pp
RT
V
a  (462) 
を使って，p° = 1 bar で aA = 1である活量が p = 100 bar でおおよそいくらになるか計算し












a  (463) 
となり，100 bar での水の活量が aA = 1.075と得られる。100 bar という高圧条件下でも標














 標準状態 化学ポテンシャル 
(標準化学ポテンシャル) 平衡定数 
溶質 
分率 1 iii xRT ln+=
µµ  




モル濃度 1 mol dm−3 )ln( °+= ccRT i
c






質量モル濃度 1 mol kg−1 )ln( °+= mmRT i
m
ii µµ  





溶媒 分率 1 ∗≈ ii µµ   





















ことである。理想系での物質 i の化学ポテンシャルµi は，気体の場合は式(181)の形で，溶液
の場合は式(408)あるいは式(416)の形で書ける。各式中の標準化学ポテンシャルの圧力およ
び温度に対する依存性はまったく異なるが1，化学ポテンシャルを圧力で微分すると部分モル
体積になり [ iTi Vp =∂∂ )( µ ] ，温度で微分すると部分 モルエントロピー になる
[ ipi ST −=∂∂ )( µ ]ことは相によらず同じであるから，溶液でのモル分率平衡定数 Kx[式(455)]
の圧力および温度依存性はすでに気体について得た式(324)および式(332)と同じになる。質
量モル濃度平衡定数 Km は式(459)によりモル分率平衡定数 Kx と結ばれているが，係数
ν∆°)( AmM は圧力にも温度にも依存しないので，質量モル濃度平衡定数 Km の圧力および温度
依存性はモル分率平衡定数 Kx が示す依存性と同じ式[(324)および(332)]になる。 
モル濃度平衡定数 Kc は式(458)によりモル分率平衡定数 Kx と結ばれている。係数に含まれ
ている1/cA は溶媒の濃度の逆数，言い換えれば溶媒自身の部分モル体積 AV (＝純物質の溶媒
としてのモル体積)に対応しており，純溶媒のモル体積は圧力にも温度にも依存するから，
0≠∆ν であれば，モル濃度平衡定数 Kc の圧力および温度に対する依存性は Kx や Km の依存



















































































A 1)(1)ln( ννν  (466) 






























                                                  










































































































A 1)(1)ln( ννν  (470) 

























































を得る2。たとえば，メタノールの熱膨張率は0 ~ 30 °C の範囲で 13 K10190.1 −−× (文献9, 
II-19)である3。 °∆≡∂∂ HH pT r,)( ξ  = 1molkJ100 − の化学反応について K300=T の場合，







                                                  
1 膨張係数とも呼ばれる。 
2 これまでも繰り返し示したように， °∆=∆≡∂∂ HHH pT rr,)( ξ である。 
3 その他多くの有機溶媒の熱膨張率も 13 K10~ −− のオーダーである。 
4 高温条件あるいは °∆ Hr が小さい化学反応では右辺第2項の影響が無視できなくなる場合があるので注意する。 





















                                                  
1 気体の場合は，分率平衡定数と圧平衡定数の van’t Hoff プロットからは °∆ Hr が得られ，濃度平衡定数からは
°∆ Ur が得られるという相違があるが，溶液の場合は(溶媒の熱膨張率や圧縮率が無視できる限り)分率平衡定数，




 圧力依存性 温度依存性 


















































































































































(注) Aα は純溶媒の熱膨張率， Aβ は純溶媒の圧縮率である。 ν∆ は溶質(＝固体および溶媒以外)に関する量論数の和。 
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付録1 
図5 ~ 7により，系全体の Gibbs エネルギーG(ξ)が極小値をとるとき系が平衡状態になり，
その極小値を与える反応進行度としてξe が決まることを直観的に理解することができる。一
方，式的には，平衡状態の反応進行度ξe は 
 )(ln er ξKRTG −=°∆  (473) 
により標準反応 Gibbs エネルギー∆rG°とつながっており[K(ξe)は平衡定数]，∆rG°から直ちに
ξe を計算することができる。しかし，図5 ~ 7において∆rG°という勾配と平衡状態の反応進
行度ξe の間に直接関係があるように見えない1。もちろん，∆rG°は各図において )0( =ξG と
)1( =ξG の相対的な大小関係を与える因子の1つであるから無関係でないことは理解できる
が，式(473)によってξe が直接∆rG°から計算できるという事実を，図5 ~ 7における G(ξ)の極
小点ξe と∆rG°の関係に直接結びつけて理解するのは難しい(のではないだろうか)。以下では，
∆rG°とξe の関係を直観的に理解するための解説を行う。 






















RTG ξξξξξµµξξ ln)1(ln)1()1()( BA




































lnrr RTGG  (476) 
同種のアンダーラインで示した箇所同士が微分前後で対応する部分である。平衡状態では



















はξ = ξe での傾きである]。式(477)の左辺が0であるから，その右辺で勾配同士の打ち消し合
い(相殺)が起こっていることになる。言い換えると，∆rG°の勾配を右辺第2項が打ち消してお
                                                  
1 「見えない」のはあくまで筆者(山﨑)の感覚です。 





Gibbs エネルギーG°(ξ)を除いた G(ξ) − G°(ξ)にあたる。そこで，図5の G(ξ)1に代えて G(ξ) − 
G°(ξ)を描き(図13中の太実線)，その接線の勾配(微係数)が∆rG°の逆符号である−2 kJ mol−1
に等しくなる反応進行度を探すとξ = 0.31 mol となり，図5で G(ξ)が極小となっている反応
進行度ξe = 0.31 mol に等しいことがわかる。 
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図13. 気相化学反応A → BのG(ξ)および )()( ξξ °−GG  対 反応進行度ξ. 
温度 298=T  K, 全圧 7.0=p  bar, 1A =µ  1molkJ − , 
3B =
µ  1molkJ − , 反応開始時物質量： 1A =n  mol, 0B =n  
mol. 
 17-108
で与えられるから[式(121)]，図6の G(ξ)1を式(478)-2の2重アンダーライン部 )]()([ ξξ °−= GG
で置き換えて(図14中の太実線)，その接線の勾配が−2 kJ mol−1となる反応進行度を探すと，



















































ξξξξ  (479)-2 
の2重アンダーライン部 )]()([ ξξ °−= GG で置き換えて(図15中の太実線)，その接線の勾配が−2 
kJ mol−1となる反応進行度を探すと，やはり，図7で G(ξ)が極小になっているξe = 0.57 mol
                                                  
1 図6の G(ξ)は図14中に灰色破線で描かれている。 
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図14. 気相化学反応A → 2BのG(ξ)および )()( ξξ °−GG  対 反応進行度
ξ. 温度 298=T  K, 全圧 7.0=p  bar, 1A =µ  1molkJ − , 
5.1B =
µ  1molkJ − , 反応開始時物質量： 1A =n  mol, 




(477)において∆rG°という“値”が ])1(ln[ ee ξξ −RT という値によって打ち消される(あるいは，
−∆rG°が ])1(ln[ ee ξξ −RT と等しくなる)と考えてしまうからであり，∆rG°という“勾配”と
])1(ln[ ee ξξ −RT という“勾配”の相殺の様子として図5 ~ 7を見ることができない2からであ
                                                  
1 図5 ~ 7と比較しやすいように，図13 ~ 15は図5 ~ 7と同じ目盛り幅で描いてある。 
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図15. 気相化学反応2A → B + CのG(ξ)および )()( ξξ °−GG  対 反応進行度
ξ. 温度 298=T  K, 全圧 7.0=p  bar, 5.0A =µ  1molkJ − , 
3CB =+
 µµ  1molkJ − , 反応開始時物質量： 2A =n  mol, 




Prigogineは文献10の原著p.104で「All chemical reactions drive the system to a state 
of equilibrium in which the affinities of the reactions vanish.」と述べている。本付録で








ある。溶媒を A, 溶質を B とするとき，それぞれの規準系は理想挙動領域を 
非対称規準系 ：xA → 1, xB → 0 
対称規準系 ：xA → 1, xB → 1 





                                                  
1 理想的な挙動とは，化学ポテンシャルが iii xRTpTpT ln),(),( += µµ の形で表されることであり，すべての成
分の化学ポテンシャルがこの形に書ける系を理想系と呼ぶ。非理想的な挙動の場合は，化学ポテンシャルは補正
係数としての活量係数が必要になり， iiii xRTpTpT γµµ ln),(),( +=  の形になる(活量： iii xa γ= )。系内の成分
のうち1つでも非理想的な挙動を示す場合，その系は非理想系となる。 
表6. 非対称規準系と対称規準系の比較 
物理量 非対称規準系 対称規準系 
理想xA, γA xA → 1, γA → 1 xA → 1, γA → 1 








Bµ   Bµ b ∗Bµ  
µA AAA ln xRT γµ +
∗  AAA ln xRT γµ +
∗  
µB BBB ln xRT γµ +
  BBB ln xRT γµ ′+
∗  
aA γAxA γAxA 
aB γBxB BBxγ ′  
pA AAAAA apxp
∗∗ =γ  AAAAA apxp
∗∗ =γ  
pB kBγBxB = kBaB BBBBB apxp ′=′
∗∗ γ  
a
 両規準系の溶媒の活量係数は等しいので同じ記号 Aγ を用いた。対称規準系の溶質の活量と活量係数に
はprime記号( ′ )を付けて区別した。 
b































=′γ  (481) 
となる。ただし，pi/xi は規準系のとり方に依存しないから， 
 BBBB γγ ′=







準状態であり，このとき pA → ∗Ap となるから，式(411)より aA → 1，つまり，標準状態と
なる。溶質について，対称規準系では，溶質の純粋液体(xB → 1)が規準状態であり，このと
き pB → ∗Bp であるから，式(481)より 1B →′a となり標準状態となる。一方，非対称規準系
では，無限希釈状態(xB → 0)が規準状態であり，このとき aB → xB，つまり，aB → 0となる
が，aB ≠ 1なので標準状態ではない。非対称規準系の標準状態は対称規準系と同様に xB → 1
であるが，非対称規準系では xB → 1のとき pB → ∗Bp ではなく pB → kBであるから，式(480)
より aA → 1となり標準状態となる。非対称規準系と対称規準系のいずれを用いても問題ない
が，想定している温度，圧力で溶質の純液体が存在しない場合や希薄溶液を対象とする場合
には非対称規準系が便利であり，濃厚溶液の場合は対称規準系が便利である。 




 状態 非対称規準系 対称規準系 
溶媒 
規準状態 xA → 1 
標準状態 xA → 1 (pA → ∗Ap ) 
溶質 
規準状態 xB → 0 xB → 1 
標準状態 xB → 1 (pB → kB)a xB → 1 (pB → ∗Bp ) 
a
 Bk は混合溶液の希薄領域 )0( B ≈x の蒸気中の物質Bの圧力 Bp を 1B =x に補外した値。 
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モル量，反応 Gibbs エネルギー，化学ポテンシャル，混合エントロピー(混合 Gibbs エネル
ギー)，標準反応 Gibbs エネルギーなどのキーワードを正しく理解する必要があります。これ
らのキーワードの中で特に重要なものが化学ポテンシャルです。成書によっては，化学ポテ
ンシャルを「物質1 mol あたりの Gibbs エネルギー」と(サラリと)記してありますが，この
表現では，モルGibbsエネルギーと部分モルGibbsエネルギーの区別がつかないままになり，
iinG µΣ= という式に遭遇した際，「1 molあたりのGibbsエネルギーに物質量をかけてたし
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